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Resumen 

En el presente estudio se determinó la solubilidad de la sulfadiazina en mezclas acuosas de 

Carbitol y N-metil-pirrolidona (NMP) en el rango de temperaturas de 278,15 K a 313,15 K. 

Se encontró que la solubilidad de la sulfadiazina en mezclas acuosas de Carbitol no varió con 

la temperatura. Para la solubilidad de sulfadiazina en mezclas acuosas de NMP se encontró 

que la tendencia del aumento de solubilidad era diferente para mezclas ricas en NMP, lo que 

podría ser explicado por un posible cambio de fase de la estructura cristalina de la 

sulfadiazina. Se calcularon además las funciones termodinámicas aparentes de solución, 

mezcla y transferencia de dichos sistemas. Los parámetros de solvatación preferencial de la 

sulfadiazina se hallaron utilizando los valores de solubilidad experimentales y las funciones 

termodinámicas de solución por medio del método de las integrales inversas de Kirkwood-

Buff (IKBI, Inverse Kirkwood-Buff Integrals). Para ambos sistemas de cosolventes, se 

encontró que la sulfadiazina es solvatada preferencialmente por agua en mezclas ricas en 

agua, debido probablemente al fenómeno de hidratación hidrofóbica, pero solvatada 

preferencialmente por Carbitol o NMP en mezclas ricas en cosolvente, debido probablemente 

al comportamiento de la sulfadiazina como ácido de Lewis frente a las moléculas de los 

cosolventes.  

Se analizó la relación entálpica-entrópica del sistema (NMP + agua) encontrando una 

relación no lineal al graficar la entalpía de solución en función de la energía de Gibbs de 

solución. Finalmente, al evaluar los valores de solubilidad de sulfadiazina calculados 

mediante los modelos semiempíricos de Jouyban-Acree y el modelo extendido de Hildebrand 

se obtuvieron desviaciones notables con respecto a los valores experimentales. Las menores 

desviaciones promedio porcentuales se lograron con el modelo extendido de Hildebrand 

utilizando un polinomio de orden 5 para calcular el factor W, obteniendo un porcentaje de 

0,88% para el sistema (Carbitol + agua) y de 1,47% para el sistema (NMP + agua), ambos a 

313,15 K.  

 

Palabras clave: sulfadiazina, Carbitol + agua, NMP + agua, solubilidad, cosolvencia, 

termodinámica de soluciones, solvatación preferencial. 
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Abstract 

In the present study, the solubility of sulfadiazine in aqueous mixtures of Carbitol and N-methyl-2-

pyrrolidone (NMP) at 278.15 K - 313.15 K was analyzed. It was found that the solubility of 

sulfadiazine in aqueous Carbitol mixtures did not vary with temperature. For aqueous mixtures of 

NMP, it was found that the trend of the increase in solubility was different for rich mixtures in NMP. 

This could be by a possible phase change of the crystalline structure of sulfadiazine. The 

thermodynamic properties of solution, mixture and transfer were calculated. The preferential 

solvation parameters of sulfadiazine were determined using the experimental solubility values and 

the thermodynamic functions of solution by means of the inverse Kirkwood-Buff integrals (IKBI) 

method. For both cosolvent systems, it was found that sulfadiazine is preferentially solvated by water 

in water-rich mixtures, probably due to the hydrophobic hydration phenomenon, but preferentially 

solvated by Carbitol or NMP in cosolvent-rich mixtures, probably due to the behavior of sulfadiazine 

as Lewis acid in front of the cosolvent molecules. 

The enthalpy-entropy relationship of the (NMP + water) system was analyzed, finding a non-linear 

relationship by plotting the enthalpy of solution as a function of the Gibbs energy of solution. Finally, 

when evaluating the sulfadiazine solubility values calculated using the semi-empirical Jouyban-Acree 

and the extended Hildebrand models, notable deviations were obtained with respect to the 

experimental values. The smallest mean percentage deviations % MPD were achieved with the 

extended Hildebrand model using an order 5 polynomial, obtaining a value of 0.88% for the (Carbitol 

+ water) system and 1.47% for the (NMP + water) system, both at 313.15 K.  

 

Keywords: Sulfadiazine, Carbitol + water, NMP + water, solubility, cosolvency, solution 

thermodynamics, preferential solvation. 
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Introducción  

Durante las etapas de preformulación, formulación, escalado y producción industrial, el conocimiento 

de la solubilidad es fundamental para poder desarrollar un producto farmacéutico seguro, eficaz, 

estable y confiable. Debido a esto, mejorar la solubilidad de fármacos poco solubles en medio acuoso 

ha sido uno de los principales retos de las ciencias farmacéuticas. Su importancia radica en que las 

formas farmacéuticas líquidas homogéneas son sistemas de dosificación bastante utilizados a nivel 

terapéutico. Estas presentaciones se encuentran disponibles en forma de soluciones para uso oral, 

parenteral, tópico, ótico, oftalmológico, nasal, bucal, entre otros. Así mismo, el proceso de disolución 

también debe ser considerado a la hora de evaluar la farmacocinética y farmacodinamia de un fármaco 

(Stella & Nti-Addae, 2007)(Sanches & Ferreira, 2019).  

Existen diferentes métodos para mejorar la solubilidad de fármacos pocos solubles en medios acuosos 

tales como modificación del pH, métodos de solubilización mediante la formación de 

microemulsiones utilizando tensioactivos, entre otros. Entre estas alternativas, el uso de cosolventes 

ha sido uno de los más utilizados debido a que es un método simple y económico. Este método busca 

modificar la polaridad del medio con el fin de mejorar la solubilidad intrínseca del fármaco. En la 

industria se utilizan diferentes cosolventes que además de mejorar la solubilidad del fármaco buscan 

mejorar la fluidez de sus dispersiones, mantener su estabilidad y asegurar que la dosis administrada 

sea la correcta. Los cosolventes también son ampliamente utilizados en los procesos de síntesis, 

purificación y en métodos analíticos como la cromatografía (Samuel H. Yalkowsky, 1999).  

Los datos de solubilidad pueden utilizarse para realizar análisis de solvatación preferencial y para ser 

correlacionados con modelos de cosolvencia predictivos y correlativos que buscan predecir y 

aproximarse a los valores reales de la solubilidad de sustancias no polares o semipolares en medios 

acuosos (Jouyban & Acree, 2006). Dichos modelos y ecuaciones matemáticas buscan describir los 

fenómenos termodinámicos que se llevan a cabo durante los procesos de disolución, mezcla y 

solvatación (Connors, 2002a) (Ben-Naim, 1998). El estudio de los fenómenos de transferencia de 

energía y de materia que suceden a nivel molecular son esenciales para comprender a fondo los 

procesos involucrados en la disolución de un fármaco en una mezcla de cosolventes, y de esta manera 

predecir cuál será la solubilidad o cómo se llevará a cabo la solvatación a ciertas condiciones, todo 

esto sin necesidad de realizar un número elevado de experimentos. 

En el presente estudio se escogió trabajar con la sulfadiazina, la cual es una sulfonamida con baja 

solubilidad en agua. Es utilizada para el tratamiento de infecciones tanto en seres humanos como en 

el área veterinaria, ya que exhibe respuesta frente a un amplio rango de organismos Gram-positivos 
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y Gram-negativos (Sweetman, 2009a). Con el fin de estudiar la solubilidad de la sulfadiazina se 

escogió trabajar con dos solventes orgánicos: el Carbitol y la N-metil-pirrolidona. Estos solventes 

están siendo utilizados recientemente en formulaciones farmacéuticas, son seguros y entre sus 

propiedades más notorias se encuentran, su alto poder de disolución con respecto a los solventes 

tradicionales como el propilenglicol y el etanol, y además, su capacidad de incrementar la penetración 

de fármacos a través de la piel (Osborne, 2011) (Godavarthy et al., 2010).  

Con este trabajo se pretende contribuir a la sistematización y compilación de información 

fisicoquímica sobre los procesos de disolución y solvatación preferencial de la sulfadiazina en 

mezclas acuosas de Carbitol y N-metil-pirrolidona a 8 temperaturas: 278,15 K, 283,15 K, 288,15 K, 

293,15 K, 298,15 K, 303,15 K, 308,15 K y 313,15 K. Así, el fin principal consistió en realizar un 

estudio exploratorio para contribuir al entendimiento de la relación entre la estructura molecular de 

los cosolventes y los fenómenos observados. 

  



 

 

3 

 

1. Aspectos teóricos 

1.1 Solubilidad 

Podríamos definir la solubilidad de manera cuantitativa como la máxima concentración de soluto que 

hay en una solución saturada a una temperatura y presión determinada. Según la “United States 

Pharmacopeia” (USP) la solubilidad de una sustancia en otra representa el grado de dispersión 

molecular entre las dos sustancias puras en equilibrio termodinámico. La USP también define que la 

composición de una solución saturada, expresada como la proporción de un soluto en un solvente, 

representaría el límite termodinámico de la solubilidad (USP-NF, 2016). 

Para poder realizar una medición con precisión de la solubilidad acuosa de los fármacos es importante 

tener en cuenta propiedades fisicoquímicas del soluto como por ejemplo su forma cristalina, tamaño 

de partícula y área superficial, así como también las propiedades del disolvente como el pH, presencia 

de cosolventes, polaridad, tensioactivos usados, tensión superficial, presencia de sales, etc. También 

es importante tener en cuenta varios parámetros durante la medición de la solubilidad, como la 

temperatura, tiempo de saturación, método de agitación, etc. (United States Pharmacopeia, 2016).  

Es importante definir una clasificación de los fármacos según su solubilidad como herramienta para 

predecir cuál será su tratamiento posterior en la formulación. Según el sistema de clasificación 

biofarmacéutica, propuesto por Amidon et al. en 1995 (Amidon et al., 1995), se planteó clasificar los 

fármacos según su permeabilidad en la membrana intestinal y su solubilidad en el agua, teniendo 

como resultado 4 posibles categorías como se muestra en la Figura 1. Uno de los principales retos en 

el área farmacéutica radica en mejorar la solubilidad de fármacos de clase II y IV. Según un estudio 

realizado en el 2006 por Takagi et al. en Estados Unidos, Gran Bretaña, Japón y España, evaluando 

200 fármacos, se determinó que el porcentaje de fármacos clasificados como prácticamente insolubles 

en agua (< 0,1 mg ml−1) era aproximadamente del 40% (Takagi et al., 2006). Basándonos en esto, 

es importante definir la mejor estrategia para mejorar la solubilidad.  

Una manera de ilustrar el proceso de disolución es mediante el análisis de las fuerzas intermoleculares 

que determinan la solubilidad termodinámica como se visualiza en la Figura 2. En el paso 1 se observa 

cómo deben romperse los enlaces intermoleculares del sólido con el fin de separar una molécula de 

su red cristalina. En el paso 2 se puede observar el proceso de cavitación el cual consiste en el 

reordenamiento de las moléculas del solvente con el fin de crear un espacio (cavidad) para que 

posteriormente se aloje la molécula del soluto en dicho espacio. Tanto el paso 1 como el 2 son 

procesos desfavorables ya que se debe suministrar energía (∆H>0) para romper los enlaces tanto del 

soluto como del solvente. Así mismo, la entropía aumenta ligeramente ya que se rompen las 
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estructuras ordenadas de la red cristalina del soluto y la red ordenada de enlaces de hidrogeno del 

solvente, en este caso agua, es decir ∆S>0. El paso 3 hace referencia al proceso de solvatación o 

hidratación (cuando el solvente es agua). En este proceso las moléculas de solvente rodean a la 

molécula de soluto y se estabilizan gracias a la energía de solvatación. Este es un proceso favorable 

puesto que no necesita suministro de energía, ya que la energía libre de Gibbs utilizada para separar 

la molécula del soluto de la red cristalina necesita ser liberada mediante el proceso de solvatación 

(∆H<0). Aunque la entropía aumenta debido a la mezcla entre soluto y solvente (entropía de 

mezclado), también hay una disminución local de la entropía debido al ordenamiento en la 

solvatación. En otras palabras, la solvatación es un proceso favorable al proceso de disolución (Stella 

& Nti-Addae, 2007) (Singh, 2011) (Hildebrand & Scott, 1950).  

 

Figura 1. Sistema de clasificación biofarmacéutica (Amidon et al., 1995). 

 

 

Figura 2. Interacciones intermoleculares en el proceso de solubilidad termodinámica (Singh, 2011). 
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1.2 Cosolvencia 

El agua es considerada el solvente por preferencia, ya que, por medio de sus características 

fisicoquímicas, en particular la polaridad, es capaz de disociar electrolitos fuertes y débiles. Sin 

embargo, como se dijo anteriormente, son muchos los fármacos y excipientes no polares que 

presentan baja solubilidad en el agua. A partir de esta necesidad surge la estrategia de utilizar 

cosolventes. Los cosolventes son solventes orgánicos no tóxicos que son miscibles con el agua. 

Mediante este método lo que se pretende no es llevar a una solubilidad aparente, sino modificar la 

solubilidad intrínseca (dispersión a molecular del soluto en el medio acuoso), al modificar la polaridad 

del medio disolvente.  

Al revisar la historia de la farmacia, podemos encontrar que durante mucho tiempo se han utilizado 

cosolventes como etanol para preparar formulaciones líquidas de drogas de origen vegetal, las cuales 

resultaban poco solubles en agua. Un ejemplo muy claro del uso de cosolventes es la preparación de 

elixires, los cuales son soluciones que contienen agua, alcohol y azúcar, en donde el alcohol se 

adiciona no solo para ayudar a disolver ingredientes sino también para estabilizar la formulación 

misma (Rubino, 2006).  

Los cosolventes y mezcla de cosolventes en medio acuoso también son utilizados en la industria 

farmacéutica para purificación de fármacos, como solventes de recristalización o incluso como medio 

de síntesis. Los cosolventes más utilizados actualmente en la industria farmacéutica son el etanol, 

glicerina, propilenglicol y los polietilenglicoles (Jouyban, 2008). Es importante realizar una elección 

adecuada del cosolvente que se va a utilizar ya que este podría influenciar en la estabilidad del 

medicamento, su toxicidad, viscosidad, cualidades organolépticas, y en la capacidad del fármaco de 

ser absorbido permeando las membranas biológicas.  

La mayoría de los cosolventes tienen grupos funcionales que interactúan fuertemente con el agua. 

Estos grupos son aceptores de puentes de hidrógeno, así como grupos donadores de puentes de 

hidrogeno. Así mismo, los cosolventes tienen pequeñas regiones compuestas por hidrocarburos 

alifáticos, en donde generalmente hay una relación de menos de 3 carbonos por cada grupo donador 

o aceptor de puentes de hidrógeno. Debido a que estas secciones no interactúan con el agua, se reduce 

la habilidad del agua de rechazar “squeezing out” las moléculas no polares, aumentando la solubilidad 

del soluto (Samuel H. Yalkowsky, 1999). 
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1.3 Conceptos Termodinámicos  

La energía interna de un sistema cerrado es igual a la energía absorbida por el sistema como calor 

menos la energía perdida por el sistema en forma de trabajo, como se puede ver en la ecuación (1.1): 

∆𝑈 = 𝑄 −𝑊, [J mol−1] (1.1) 

Siendo  ∆𝑈  el cambio de energía libre del sistema, Q el calor y W el trabajo. A continuación, se 

exponen algunas definiciones de conceptos termodinámicos: 

•  Proceso espontáneo: Un proceso que ocurre naturalmente con el aumento de entropía. 

•  Proceso en equilibrio: proceso con la menor energía de Gibbs posible, en donde la 

temperatura, presión y composición permanecen constantes. 

Para poder definir termodinámicamente un sistema se deben conocer sus funciones termodinámicas 

las cuales se describirán a continuación.  

 

1.3.1 Entalpía 

Es el calor ganado o perdido en el proceso a presión constante, en donde el único trabajo involucrado 

en el sistema es el de expansión. En otras palabras, es la energía que un sistema intercambia con su 

entorno. Tiene unidades de energía como Joules sobre mol.(Connors, 2002a). Siendo por definición 

∆𝐻 = 𝑄 y teniendo en cuenta que hay trabajo de expansión a presión constante, entonces 𝑊 = 𝑃∆𝑉. 

Al reemplazar estas igualdades en la ecuación (1.1), tenemos que:  

∆H = ∆𝑈 + 𝑃∆𝑉, [J mol−1] (1.2) 

 

1.3.2 Entropía 

Mide el grado de organización del sistema, en otras palabras, el desorden de este. A nivel mecánico 

se podría definir como el número de microestados compatibles con el macro estado de equilibrio 

(Connors, 2002c). También podría atribuírsele dos categorías o definiciones: 

•  Entropía a nivel configuracional, es decir la disposición espacial de las unidades. 

•  Entropía térmica: distribución de estados micro cuánticos que tienen diferentes energías 

(medida de dispersión a nivel cuántico).  

La entropía es una función de estado que nos permite ver la dirección del cambio en los sistemas 

moleculares y se define como: 
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∆𝑆 =
∆𝑄

𝑇
, [J mol−1 K−1]  (1.3) 

Cuando ∆𝑆 = 0 se dice que el proceso se encuentra en equilibrio, y cuando ∆𝑆 > 0  se define como 

un proceso espontáneo. 

Al reemplazar la ecuación (1.3) en la ecuación (1.1) tenemos que: 

∆𝑈 = 𝑇∆𝑆 − 𝑃∆𝑉 (1.4) 

 

1.3.3 Energía Libre de Gibbs 

Es una función termodinámica que permite describir la relación entre la entropía y la entalpía, el 

estado de equilibrio, y la dirección del cambio termodinámico en un sistema. La energía libre de 

Gibbs para un sistema cerrado se define de la siguiente manera: 

∆𝐺 = ∆𝐻 − 𝑇∆𝑆 

∆𝐺 = 0, Proceso en equilibrio 

∆𝐺 < 0, Proceso espontáneo 

(1.5) 

Analizando la ecuación (1.5) se puede observar que para que un sistema sea espontáneo debe tener 

un valor de ∆𝐺 negativo. Para ello se debe disminuir ∆𝐻 o aumentar ∆𝑆 (aumentar la entropía). Esta 

energía de Gibbs también podría definirse entonces como una medida del trabajo máximo que se 

puede obtener mediante un trabajo (excluyendo el trabajo de expansión) a temperatura y presión 

constante.  

Al reemplazar la ecuación (1.2) en la ecuación (1.5) y se obtiene: 

∆𝐺 = ∆𝑈 + 𝑃∆𝑉 − 𝑇∆𝑆 (1.6) 

Aplicando la diferencial tenemos:  

d𝐺 = d𝑈 + 𝑃d𝑉 + 𝑉d𝑃 − 𝑇d𝑆 − 𝑆d𝑇 (1.7) 

Al reemplazar dU con la ecuación (1.4), se tiene como resultado: 

d𝐺 = 𝑉d𝑃 − 𝑆d𝑇 (1.8) 

La ecuación (1.8) nos demuestra que la energía libre de Gibbs depende de los cambios en temperatura 

y presión en sistemas cerrados reversibles. 
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1.4 Idealidad de los sistemas y coeficiente de actividad  

El coeficiente de actividad 𝛶𝑖, es una medida de la desviación a la idealidad y se define como la 

relación entre la actividad del constituyente i, es decir 𝑎𝑖  , y su concentración molar 𝐶𝑖 como se 

muestra en la ecuación (1.9).  

𝛶𝑖 =
𝑎𝑖
𝐶𝑖

 (1.9) 

En procesos ideales 𝛶𝑖 = 1, es decir 𝑎𝑖 = 𝐶𝑖. Sin embargo, los sistemas tienden a la no idealidad, 

principalmente por las fuerzas no covalentes de interacción entre moléculas e iones. Estas 

interacciones perturban a las propiedades fisicoquímicas de las moléculas que se encuentran en 

estados aislados cuando están lo suficientemente separadas como para ser afectadas por otras 

partículas. De acuerdo con esto se podría llevar a una no idealidad al aumentar la concentración ya 

que llevaría a que las moléculas se acerquen cada vez más unas a las otras (Connors, 2002d). 

A continuación, se mencionas algunas aproximaciones que se hacen en soluciones de solutos en 

mezcla de líquidos: 

•  La actividad de un solvente líquido en una solución es igual a su fracción molar 

•  Se deduce que la actividad de un líquido puro es 1 

•  Se asume que la actividad de un sólido puro es 1 

•  La actividad de un soluto en una solución liquida infinitamente diluida es igual a su 

concentración molar, si 𝛶𝑖 = 1 

 

Para poder hallar el coeficiente de actividad de un soluto 𝛾3 que se encuentra en una mezcla 

cosolvente compuesta por un solvente (1) y agua (2), Hildebrand y Scatchard propusieron que el 

coeficiente de actividad es proporcional al volumen del soluto y por consiguiente a la fracción del 

volumen total ocupado por el solvente (Prausnitz et al., 2000b). Según esto el logaritmo natural del 

coeficiente de actividad se podría expresar como: 

ln 𝛾3 = (𝑒11 + 𝑒33 − 2𝑒13)
𝑉3 𝜙1

2

𝑅𝑇
 (1.10) 

Donde 𝑉3  es el volumen molar del soluto líquido sobreenfriado, y 𝜙1 representa la fracción 

volumétrica del solvente. Es este caso el término 𝑒11 representa las interacciones solvente – solvente, 

es decir la energía para separar las moléculas del solvente y lograr la cavidad (superar la energía 

cohesiva); 𝑒33 representa las interacciones soluto – soluto es decir la energía para pasar una molécula 
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de soluto al estado de vapor (superar la energía cohesiva), y finalmente el término 𝑒13 representa las 

interacciones solvente – soluto y representa la energía que se libera cuando la molécula de soluto se 

aloja en la cavidad del solvente (energía adhesiva). Este último proceso de interacción soluto-

solvente, es favorable al proceso de disolución como se había mencionado antes. 

 

1.5 Potencial químico  

La energía de Gibbs se analizó en un sistema cerrado anteriormente. Ahora en un sistema de mezcla, 

como en una solución, sería importante comprender como varia ∆G al adicionar algún otro 

componente a la mezcla. El potencial químico hace referencia al cambio en la energía libre de Gibbs 

total de un sistema cuando se agrega una mol del componente i a presión y temperatura constante 

(Connors, 2002d). Se representa como µ𝑖 y se define como: 

Para una mezcla líquida ideal donde 𝛶𝑖 = 1 

µ𝑖 = µ𝑖
° + 𝑅𝑇 ln 𝑎𝑖  

 

(1.11) 

Para una mezcla líquida real 

µ𝑖 = µ𝑖
° + 𝑅𝑇 ln𝛶𝑖𝑐𝑖  

 

(1.12) 

Donde µ𝑖
° se refiere al potencial químico estándar. 

Adicional a esto, se tiene que para sustancias puras:  

∆µ𝑖 = ∆𝐺 (1.13) 

 

1.6 Funciones termodinámicas de solución y ecuación de van’t Hoff 

Para una solución en equilibrio se tiene una fase sólida pura (en exceso) y una solución líquida de 

soluto disuelto en el solvente a una temperatura y presión determinada. A la concentración del soluto 

que se encuentra disuelta en estas condiciones de equilibrio y a una temperatura y presión dadas se le 

llama solubilidad y es invariante. Sin embargo, esta solubilidad en equilibrio sí depende tanto de la 

temperatura como de la naturaleza química del soluto y de los solventes. 

En equilibrio, el potencial químico en la fase sólida es el mismo que tiene el soluto en solución 

(Connors, 2002b). Teniendo en cuenta que el componente 1 es el solvente y el componente 3 es el 

soluto tenemos que: 
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µ𝑖 (𝑠ó𝑙𝑖𝑑𝑜) = µ𝑖 (𝑠𝑜𝑙𝑛) (1.14) 

Donde µ𝑖(𝑠ó𝑙𝑖𝑑𝑜) es el potencial químico de la especie sólida y µ𝑖(𝑠𝑜𝑙𝑛) de la especie en solución. 

µ°𝑠ó𝑙𝑖𝑑𝑜 + 𝑅𝑇 ln 𝑎3 (𝑠ó𝑙𝑖𝑑𝑜) = µ
°
𝑠𝑙𝑛 + 𝑅𝑇 ln𝑎3 (𝑠𝑜𝑙𝑛) 

(1.15) 

∆µ° = −𝑅𝑇 ln
𝑎3 (𝑠𝑜𝑙𝑛)

𝑎3 (𝑠ó𝑙𝑖𝑑𝑜)
 

(1.16) 

Sabemos que la actividad para un sólido puro es 1 así que la ecuación 1.16 se convierte en:  

∆µ° = −𝑅𝑇 ln 𝑎3(𝑠𝑜𝑙𝑛) (1.17) 

Además, se sabe que 𝑎3 (𝑠𝑜𝑙𝑛) es constante en condiciones de equilibrio y saturación. Para no 

electrolitos, en donde la solubilidad es muy baja, debido a que la solución saturada se encuentra muy 

diluida, se podría reemplazar 𝑎3 (soln) por el valor de la solubilidad en equilibrio expresada en 

unidades de concentración molar (𝑚𝑜𝑙 𝑙−1) o fracción molar. Al reemplazar 𝑥3 y la ecuación (1.13) 

en la ecuación (1.17) se tiene que: 

∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺
° = −𝑅𝑇 ln 𝑥3 (1.18) 

Al unir las ecuaciones (1.5) y (1.18), tenemos que: 

∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺
° = −𝑅𝑇 ln 𝑥3 = ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻

° − 𝑇∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆
° (1.19) 

ln 𝑥3 =
∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆

°

𝑅
−
∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻

°

𝑅𝑇
 (1.20) 

La ecuación (1.20) tiene la forma 𝑦 = 𝑎 + 𝑏𝑥  y se denomina la ecuación de van’t Hoff. La ecuación 

relaciona el logaritmo natural de una constante de equilibrio con el inverso de la temperatura, teniendo 

en cuenta que el intercepto de la recta está en función de la entropía y la pendiente de la recta está en 

función de la entalpía como se muestra a continuación: 

𝑎 =
∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆

°

𝑅
 (1.21) 

𝑏 = −
∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻

°

𝑅
 (1.22) 

Con el fin de reducir la propagación de error en el análisis de la relación de entalpía y entropía, Krug 

y colaboradores proponen una modificación a la realización de las gráficas de van’t Hoff al utilizar 
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el término (
1

𝑇
−

1

𝑇ℎ𝑚
) en vez del inverso de la temperatura. El término 𝑇ℎ𝑚 hace referencia a la 

temperatura media armónica, la cual se halla utilizando la siguiente ecuación: 

𝑇ℎ𝑚 = 𝑛 ∑
1

𝑇

𝑛

𝑖=1

⁄  (1.23) 

En donde n es el número de temperaturas estudiadas. La ecuación (1.20) se transformaría en: 

ln 𝑥3 =
∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆

°

𝑅
−
∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻

°

𝑅
(
1

𝑇
−
1

𝑇ℎ𝑚
) (1.24) 

Con base en lo anterior, y conociendo los valores de los parámetros de las regresiones lineales de las 

líneas de van’t Hoff se pueden hallar las funciones termodinámicas estándar de solución, utilizando 

las siguientes ecuaciones: 

−
∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻

°

𝑅
=

𝜕(ln𝑥3)

𝜕 (
1
𝑇
−
1
𝑇ℎ𝑚

)
 (1.25) 

∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺
° = −𝑅𝑇ℎ𝑚 ∗ intercepto (1.26) 

∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆
° =

∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻
° − ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺

°

𝑇ℎ𝑚
 (1.27) 

 

1.7 Solubilidad ideal 

En una solución ideal la energía de interacción entre dos moléculas de solvente es idéntica a la de un 

solvente y una molécula de soluto. En una solución ideal se cumple lo siguiente (Connors, 2002b): 

∆𝐻𝑀𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = 0 

∆𝑉𝑀𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = 0 

∆𝑆𝑀𝑒𝑧𝑐𝑙𝑎 = −𝑅(𝑥1 ln 𝑥1 + 𝑥2 ln 𝑥2) (1.28) 

Debido a que 𝑥1 + 𝑥2 = 1 el término dentro del paréntesis en la ecuación (1.28) es negativo lo que 

lleva a que ∆𝑆Mezcla sea positivo. Esto demuestra que la entropía es la “driving force” o la fuerza 

motriz del proceso de disolución. La fuerza de resistencia al proceso de disolución serían las 

interacciones intermoleculares soluto-soluto, en donde se debe romper los enlaces de la red cristalina 

del sólido. Basándonos en esto podemos dividir el proceso de solución en los siguientes pasos, como 

se describió en la Figura 2: 
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Paso 1.  Soluto cristalino→
Fusión
⇔   Soluto líquido super enfriado 

Paso 2. Solvente líquido puro→
Cavitación
⇔      Solvente con cavidad 

Paso 3. Soluto líquido + Solvente con cavidad  →
Disolución
⇔       Solucion saturada 

Teniendo en cuenta que se asume que las interacciones solvente-solvente son las mismas entre soluto-

soluto, entonces la energía que se necesita para crear cavidades en el solvente (paso 2) se compensa 

más tarde cuando las moléculas del soluto se insertan en dichas cavidades (paso 3). Entonces el 

verdadero requerimiento energético surge en el primer paso, es decir en la energía para fundir el 

sólido. Grant y Higuchi (Grant & Higuchi, 1990) proponen que la entalpía de una solución se puede 

definir como:  

∆𝐻𝑠𝑜𝑙𝑛 = ∆𝐻𝑓𝑢𝑠 + ∆𝐻𝑀𝑒𝑧 (1.29) 

Como ∆𝐻𝑚𝑒𝑧 = 0 para un proceso ideal, entonces: 

∆𝐻𝑠𝑜𝑙𝑛 = ∆𝐻𝑓𝑢𝑠 (1.30) 

Debido a que la solubilidad en saturación es un valor constante, se puede aplicar la ecuación de van’t 

Hoff (asumiendo que ∆Cp = 0): 

ln 𝑥3 = −
∆𝐻𝑓𝑢𝑠

𝑅
∗
1

𝑇
+ cte (1.31) 

Para hallar la solubilidad se integra la ecuación (1.31) desde 𝑇fus (temperatura de fusión) hasta 

𝑇 (temperatura a la que se trabaja), obteniendo la siguiente ecuación: 

ln 𝑥3 = −
∆𝐻𝑓𝑢𝑠

𝑅
(
𝑇𝑓𝑢𝑠 − 𝑇

𝑇𝑓𝑢𝑠𝑇
) (1.32) 

∆𝐻fus es una función positiva ya que se necesita absorber energía para llevarse a cabo el proceso de 

fusión del sólido. Según la ecuación (1.32) se puede predecir que al aumentar la temperatura 

aumentara la solubilidad. También se puede ver que entre mayor sea la temperatura de fusión del 

sólido menor va a ser su solubilidad. La solubilidad también va a depender de la forma cristalina del 

sólido en solución. Sin embargo, se pueden presentar desviaciones de la solubilidad en sistemas no 

ideales.  

Si definimos que el sistema es no ideal y por tanto ∆𝐶𝑃 ≠ 0, entonces en el proceso ∆𝐻fus va a 

depender de la temperatura (Connors, 2002b). Según esto, ∆𝐻fus se definiría como: 
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∆𝐻𝑓𝑢𝑠 = ∆𝐻𝑓𝑢𝑠
𝑇𝑓𝑢𝑠 − ∆𝐶𝑃(𝑇𝑓𝑢𝑠 − 𝑇) (1.33) 

Donde  ∆𝐻𝑓𝑢𝑠
𝑇𝑓𝑢𝑠

 es la entalpía a la temperatura de fusión. Ahora reemplazando la ecuación (1.33) 

en la ecuación (1.32) tenemos que:  

ln 𝑥3
𝑖𝑑𝑒𝑎𝑙 = −

∆𝐻𝑓𝑢𝑠
𝑇𝑓𝑢𝑠

𝑅𝑇
(
𝑇𝑓𝑢𝑠 − 𝑇

𝑇𝑓𝑢𝑠𝑇
) +

∆𝐶𝑃
𝑅
(
𝑇𝑓𝑢𝑠 − 𝑇

𝑇
) −

∆𝐶𝑃
𝑅
ln
𝑇𝑓𝑢𝑠

𝑇
 (1.34) 

En donde 𝑥3
ideal es la solubilidad ideal expresada en fracción molar, ∆𝐻fus es la entalpía de fusión 

del soluto puro, 𝑇fus es la temperatura de fusión en Kelvin, T es la temperatura absoluta de estudio, R 

es la constate de los gases (8,314 J mol−1 K−1), y ∆𝐶𝑃 es la diferencia entre la capacidad calorífica 

molar de la forma cristalina y la de la hipotética forma líquida sobre enfriada, a la temperatura de la 

solución. 

La ecuación (1.34) es bastante útil a nivel práctico, ya que tiene en cuenta que ∆𝐶𝑃 ≠ 0, y se podría 

hallar la ∆𝐻fus
𝑇fus mediante un calorímetro diferencial de barrido DSC (differential scanning 

calorimeter) por sus siglas en inglés.  

Por otro lado, teniendo en cuenta que pocas soluciones tiene un comportamiento ideal, aplicando la 

ecuación del coeficiente de actividad podemos definir una relación análoga con la solubilidad del 

soluto en una solución no ideal, donde (Prausnitz et al., 2000a) : 

𝛶3 =
𝑥3
id

𝑥3
 (1.35) 

 Entonces la ecuación de solubilidad estaría dada por 

− ln 𝑥3 = − ln 𝑥3
id + ln γ3 (1.36) 

Al reemplazar la ecuación (1.36) en la ecuación (1.34) obtenemos la siguiente ecuación: 

ln 𝑥3 = −
∆𝐻fus
𝑅𝑇

(
𝑇fus − 𝑇

𝑇fus𝑇
) +

∆𝐶𝑃
𝑅
(
𝑇fus − 𝑇

𝑇
) −

∆𝐶𝑃
𝑅
ln
𝑇fus
𝑇
+ ln𝛾3 (1.37) 

En la ecuación (1.37) podemos observar que la solubilidad es la suma de la solubilidad ideal y el 

logaritmo natural del coeficiente de actividad del soluto. 
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1.8 Funciones termodinámicas de mezcla 

La no idealidad de las funciones termodinámicas se expresa por medio de las funciones de mezcla, 

también llamadas funciones de exceso, las cuales se definen como la diferencia del valor de la función 

termodinámica de solución y el valor ideal (obtenido con la solubilidad ideal 𝑥3
𝑖𝑑), como se observa 

a continuación (Rosenholm, 2009): 

∆𝑚𝑒𝑧𝐺
° = ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺

° − ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺
°−𝑖𝑑𝑒𝑎𝑙 (1.38) 

∆𝑚𝑒𝑧𝐻
° = ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻

° − ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻
°−𝑖𝑑𝑒𝑎𝑙 (1.39) 

∆𝑚𝑒𝑧𝑆
° = ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆

° − ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆
°−𝑖𝑑𝑒𝑎𝑙 (1.40) 

Las funciones de mezcla pueden tener un valor tanto negativo como positivo.  

Finalmente, con el fin de hallar la contribución fraccional de la entalpía y la entropía en la energía de 

Gibbs, es decir el componente energético representado por la entalpía y el componente organizacional 

representado por la entropía, se pueden utilizar las siguientes ecuaciones: 

Ϛ𝐻 =
|∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻

°|

|∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻
°| + |𝑇∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆

°|
 

(1.41) 

Ϛ𝑇𝑆 =
|𝑇∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆

°|

|∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻
°| + |𝑇∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆

°|
 

(1.42) 

En donde Ϛ𝐻  es la contribución entálpica, y Ϛ𝑇𝑆 corresponde a la contribución entrópica.  

 

1.9 Compensación Entálpica-Entrópica 

El análisis de la compensación entálpica-entrópica se puede utilizar para entender los mecanismos de 

interacción molecular entre solvente-solvente y soluto, además de entender como el cambio de 

polaridad del medio puede alterar la solubilidad. Dicho análisis se halla al graficar ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻
°en función 

de ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺
°, en donde se puede obtener tanto una relación lineal como una no lineal (P. Bustamante 

et al., 1998). Dichos análisis sirven para entender cuál función termodinámica es la que conduce el 

proceso de disolución, siendo que, cuando la pendiente de la gráfica es positiva se dice que el proceso 

es conducido por la entalpía, y si por el contrario la pendiente es negativa, el proceso es conducido 

por la entropía. 
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1.10 Solvatación preferencial 

En termodinámica estadística la solvatación se refiere al proceso de transferencia de una partícula de 

soluto a una cavidad formada en el seno del solvente (como se muestra en la Figura 3), llevando a 

que la partícula solo interactúe con las moléculas de solvente que se encuentran a su alrededor 

inmediato. En el caso de una mezcla de dos solventes, se debe plantear si la composición en los 

alrededores inmediatos de la molécula de soluto es la misma que en todo el seno de la solución. Si no 

lo es, se dice que en la capa de solvatación hay un exceso de uno de los solventes en relación con la 

composición en el seno de la solución. A este fenómeno se le denomina solvatación preferencial, y 

su análisis se ha utilizado para abordar los principales mecanismos implicados en la modificación de 

la solubilidad de un fármaco (Marcus, 2002a). 

 

 

Figura 3. Proceso de solvatación de la molécula del soluto por moléculas de un solvente. 

 

Este fenómeno se puede hallar o determinar ya sea mediante “software” especializados por medio de 

simulaciones, o por métodos que se basan en modelos matemáticos que utilizan datos experimentales 

de solubilidad como por ejemplo las integrales inversas de Kirkwood-Buff (IKBI), propuesto por Ben 

Naim (Ben-Naim, 1998), el cual se explica a continuación. Teniendo una mezcla cosolvente binaria 

{cosolvente (1) + agua (2)} y un soluto (3), la solvatación preferencial del soluto (3) por el solvente 

(1) se representa mediante el parámetro de solvatación preferencial 𝛿𝑥1,3, el cual representa el exceso 

o deficiencia de las moléculas del solvente (1) en la vecindad del soluto (3). Si 𝛿𝑥1,3 es positivo 

significa que el cosolvente (1) está ubicado preferencialmente en la vecindad del soluto (3), y si 𝛿𝑥1,3 

es negativo indica que es el solvente (2), o sea agua, es el que está ubicado preferencialmente en la 
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vecindad del soluto (Shulgin & Ruckenstein, 1999a)(Marcus, 2002a). El parámetro de solvatación 

preferencial se halla mediante la ecuación: 

𝛿𝑥1,3 = 𝑥1,3
𝐿 − 𝑥1,3 (1.43) 

En donde 

 𝛿𝑥1,3es el parámetro de solvatación preferencial del soluto 3 por el solvente 1. 

𝑥1,3
𝐿 es la fraccion molar del solvente 1 al rededor de la molécula de soluto. 

𝑥1,3es la fraccion molar del solvente 1 en el seno de la solucion.  

De otro lado, se tiene que 𝛿𝑥1,3 + 𝛿𝑥2,3 = 0. 

 

Otra forma para hallar 𝑥1,3 es mediante la siguiente expresión: 

𝑥1,3 =
𝑥1𝑥2(𝐺1,3 − 𝐺2,3)

𝑥1𝐺1,3 + 𝑥2𝐺2,3 + 𝑉𝑐𝑜𝑟
 (1.44) 

En la ecuación (1.44) se puede hallar mediante las integrales inversas de Kirkwood-Buff las cuales 

se representan como 𝐺1,3 y 𝐺2,3 las cuales describen una correlación entre la distancia de las moléculas 

de los solventes y el soluto con los datos termodinámicos de solubilidad. La IKBI 𝐺1,3 expresa la 

probabilidad de que la molécula del solvente (1), se encuentre a una distancia r de la molécula de 

soluto (3), mientras que 𝐺2,3 es la probabilidad para el solvente (2). Estas integrales se representan 

como se muestra a continuación (Shulgin & Ruckenstein, 1999b): 

𝐺1,3 = ∫ [𝑔1,3(𝑟) − 1]
𝑟−𝑐𝑜𝑟

0

4𝜋𝑟2𝑑𝑟   (1.45) 

• Donde r es la distancia desde el centro de la partícula esférica del soluto al centro de la partícula del 

solvente 1 como se muestra en la Figura 4. En esta figura también aparece el termino r’ el cual hace 

referencia a la distancia desde el centro de la partícula esférica del soluto al centro de la partícula del 

solvente 2. 

•  𝑔1,3(𝑟) es la función de distribución radial del solvente 1 respecto al soluto 3.  

•  𝑟 − 𝑐𝑜𝑟 es una distancia para la cual 𝑔1,3 (𝑟) ≈ 1, en donde para  𝑟 > ∞ se tiene que 𝑔1,3 

(𝑟) ≈ 1, entonces la integral será igual a cero. 
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Figura 4. Distancia radial (r) y (r’) 

Donde 𝐺1,3 y 𝐺2,3 se pueden representar en términos de algunas propiedades termodinámicas 

(Newman, 1994), como se ve en las siguientes ecuaciones: 

𝐺1,3 = 𝑅𝑇𝜅𝑇 − 𝑉3
0 +

𝑥2𝑉2𝐷 

𝑄
, [cm3 mol−1] (1.46) 

𝐺2,3 = 𝑅𝑇𝜅𝑇 − 𝑉3
0 +

𝑥1𝑉1𝐷 

𝑄
, [cm3 mol−1] 

(1.47) 

Donde: 

•  𝜅𝑇 es la compresibilidad isotérmica de las mezclas cosolventes en GPa−1. Este valor se puede 

aproximar a la expresión lineal dada por la ecuación (Marcus, 2008): 

𝜅𝑇 = 𝑥1𝜅𝑇1 + 𝑥2𝜅𝑇2 (1.48) 

•  𝑉3
° es el volumen molar parcial del soluto y, 𝑉1 y 𝑉2 son los volúmenes molares parciales de 

los solventes 1 y 2 en unidades de [cm3 mol−1]. Estos valores se podrían reemplazar al hacer una 

buena aproximación por los volúmenes molares de las sustancias puras (Marcus, 2008), los cuales se 

hallan con las siguientes expresiones: 

𝑉̅1 = 𝑉 + 𝑥2
𝑑𝑉

𝑑𝑥1
 (1.49) 

𝑉̅2 = 𝑉 + 𝑥1
𝑑𝑉

𝑑𝑥1
 (1.50) 

En donde V es el volumen molar de la mezcla y se calcula utilizando la densidad de las mezclas libres 

de soluto ρ con la siguiente expresión: 

𝑉 =
𝑥1𝑀1 + 𝑥2𝑀2

𝜌
 [cm3 mol−1]  (1.51) 
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• D corresponde a la derivada de la energía de Gibbs molar estándar de transferencia del soluto 

desde un solvente de referencia hasta las diferentes composiciones de la mezcla solvente (en 

kJ mol−1), y se obtiene mediante la siguiente ecuación: 

𝐷 = (
𝜕∆𝑡𝑟𝐺

°
3,2→1+2

𝜕𝑥1
)
𝑇,𝑝

, [ kJ mol−1] (1.52) 

•  La función Q hace referencia a la energía libre de Gibbs de exceso de mezcla de ambos 

solventes en ausencia del soluto, la cual está en función de la fracción molar del solvente más polar 

𝑥2. Esta expresión se puede ver en la ecuación: 

𝑄 = 𝑅𝑇 + 𝑥1𝑥2 (
𝜕2𝐺1+2

𝐸𝑥𝑐

𝜕𝑥2
2 )

𝑇,𝑝

 , [  kJ mol−1] (1.53) 

•  Como se explicó en la ecuación (1.45), la contribución de 𝐺1,3 viene de una región limitada 

llamada región de correlación, cuyo volumen representa el volumen de la región en donde el soluto 

3 presenta influencia sobre sus alrededores. Este se representa mediante la ecuación: 

𝑉𝑐𝑜𝑟 = 2522,5 (𝑟3 + 0,1363 ∗ √(𝑥1,3
𝐿 𝑉1 + 𝑥2,3

𝐿 𝑉2)
3

− 0,085)

3

, [cm3 mol−1] (1.54) 

•  Donde 𝑟3 representa el radio molecular del soluto, y se halla con la siguiente ecuación: 

𝑟3 = (
3 × 1021𝑉3

°

4𝜋𝑁𝐴𝑉
)

1/3

 (1.55) 

Siendo 𝑉3
° el volumen molar parcial del soluto y 𝑁𝐴𝑉 el número de Avogadro, igual a 6,022 × 1023. 

Para poder hallar el parámetro 𝑥1,3 , se utilizan las ecuaciones (1.43), (1.44) y (1.54) para hallar las 

tres variables faltantes: 𝑥1,3
𝐿 , 𝑉𝑐𝑜𝑟 y 𝛿𝑥1,3, resolviendo un sistema de 3 ecuaciones con 3 incógnitas. 

De esta manera, se realizan varias iteraciones del valor de 𝑥1,3 hasta que no halla una diferencia 

significativa entre los valores del parámetro de solvatación preferencial obtenido.  

 

1.11 Modelos de Cosolvencia 

Durante varias décadas se ha investigado sobre la solubilidad de fármacos en mezclas acuosas de 

cosolventes (Jouyban & Acree, 2006). Uno de los pioneros en la investigación de solubilidad de no 

electrolitos fue el profesor Joel Henry Hildebrand quien observó que la capacidad del soluto para 

formar puentes de hidrogeno es determinante para explicar la solubilidad de las sustancias polares en 

agua. Además, también determinó la relación que existe entre el tamaño de partícula del soluto y su 
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solubilidad en medio acuoso, en donde a menor tamaño de partícula mayor será la velocidad de 

disolución. Una de las contribuciones más importantes en la investigación de las soluciones fue la 

generación del concepto de parámetro de solubilidad de Hildebrand, basado en la energía cohesiva 

de las moléculas; así como también el planteamiento de la ecuación de Hildebrand para predecir la 

solubilidad de solutos orgánicos en mezclas cosolventes (Hildebrand & Scott, 1950). El parámetro de 

Hildebrand sería usado más tarde por el doctor Charles M. Hansen para desarrollar su propio 

parámetro de solubilidad. Hansen propone que el parámetro de solubilidad global tiene tres 

contribuciones provenientes de la energía de las fuerzas de dispersión, la energía de las fuerzas de 

enlace polar, y la energía proveniente de los enlaces de hidrógeno (Hansen, 2007). 

En 1964, Paruta y colaboradores estudiaron la solubilidad del ácido salicílico y su relación con la 

constante dieléctrica de las soluciones utilizando cosolventes (Paruta et al., 1964). En 1972 

Yalkowsky et al., plantearon la ecuación conocida como el modelo logarítmico-lineal de Yalkowsky, 

en la cual planteaban que había un aumento exponencial de la solubilidad de un soluto no polar a 

medida que aumentaba la fracción de cosolvente en una mezcla cosolvente-agua (S.H. Yalkowsky et 

al., 1972). En 1980, Martin et al. realizaron una modificación a la ecuación de solubilidad de 

Hildebrand para poder ser utilizada en sistemas polares y semipolares. Esto lo realizaron 

determinando la solubilidad de la cafeína en mezclas acuosas con dioxano (A. Martin et al., 1980). 

En 1984 Williams y Amidon plantearon una expresión para la estimación de la solubilidad mediante 

el modelo de energía de Gibbs de exceso. En este planteamiento se obtiene una ecuación que consta 

de tres partes: la determinación de la solubilidad de una mezcla ideal, la contribución de las 

interacciones solvente-solvente y la contribución de las interacciones soluto-solvente (Williams & 

Amidon, 1984). En 1985, Ochsner et al. plantearon el método de superficie de respuesta de mezcla o 

MRS (Mixture Response-Surface) por sus siglas en inglés, el cual es un modelo basado en estadística 

con el fin de predecir la solubilidad de mezclas en soluciones no ideales (Ochsner et al., 1985). En 

1999 Jouyban et al. desarrollaron un modelo para estimar la solubilidad de las mezclas de cosolventes. 

Este modelo se propuso a partir de la ecuación original de solvente binario combinado casi ideal de 

Redlich-Kister o CNIBS/R–K (Combined Nearly Ideal Binary Solvent/Redlich–Kister) por sus cifras 

en inglés, la cual está basada en modelos matemáticos que describen adecuadamente la solubilidad 

de soluciones desde un amplio rango de condiciones de idealidad y no idealidad a temperatura 

constante. Además, en la extensión realizada por Jouyban, esta ecuación puede ser utilizada para 

hallar máximos de solubilidad a varias temperaturas (Jouyban-Gharamaleki et al., 1999). 

En conclusión, se han desarrollado diferentes modelos y ecuaciones, cuyo fin es correlacionar la 

solubilidad de fármacos y compuestos no polares en mezclas acuosas de cosolventes. Es importante 
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aclarar que todos estos modelos fueron desarrollados a partir de bases experimentales y así mismo, 

se ha confirmado su capacidad de predicción con diferentes fármacos, y a diferentes condiciones de 

composición y temperatura, con el fin de entrenar el modelo. También se debe mencionar que la 

predicción de estos modelos correlativos puede fallar cuando se utilizan datos experimentales 

insuficientes o con alto error experimental (Jouyban, 2008).  

 

1.11.1 Modelo log-lineal de Yalkowsky-Roseman 

Uno de los modelos más simple es el modelo Yalkowsky-Roseman el cual consiste en un modelo 

logarítmico lineal. Teniendo una solución conformada por: 

•  Mezcla cosolvente: {cosolvente (1) + agua (2)},  

•  Soluto (3) 

Tenemos la siguiente expresión: 

ln 𝑥3,1+2 = 𝑤1 ln 𝑥3,1 + 𝑤2 ln 𝑥3,2 (1.56) 

En donde 𝑥3,1+2 es la solubilidad en fracción molar del soluto en la mezcla acuosa de cosolventes, 

𝑥3,1 es la solubilidad del soluto en fracción molar en el cosolvente puro, y 𝑥3,2 es la solubilidad del 

soluto en fracción molar en el agua pura. Así mismo, 𝑤1 y 𝑤2 son las fracciones másicas 

correspondientes al cosolvente y al agua. La ecuación (1.56) también se puede expresar en escala 

molar 𝐶3,1+2y en fracción volumétrica 𝑓1 y 𝑓2como se muestra en la ecuación (1.57)  

ln 𝐶3,1+2 = 𝑓1 ln 𝐶3,1 + 𝑓2 ln 𝐶3,2 (1.57) 

Teniendo en cuenta que  𝑓1 + 𝑓2 = 1, podemos organizar la ecuación (1.56) de la siguiente manera: 

ln 𝐶3,1+2 = 𝑓1 ln 𝐶3,1 + (1 − 𝑓1) ln𝐶3,2 (1.58)  

ln 𝐶3,1+2 = 𝑓1 ln𝐶3,1 + ln 𝐶3,1+2 − 𝑓1 ln 𝐶3,2  (1.59) 

ln 𝐶3,1+2 = ln𝐶3,1+2 +  𝑓1 ln (
𝐶3,1
𝐶3,2 

) 
(1.60) 

ln 𝐶3,1+2 = intercepto + 𝑓1 ∗ pendiente   

Como podemos ver en la ecuación (1.60), se describe una ecuación correlativa ya que relaciona la 

solubilidad del soluto no polar en mezcla de cosolventes con la fracción volumétrica del cosolvente. 

Si definimos a la pendiente como: 
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ln (
𝐶3,1
𝐶3,2 

) = 𝜎 (1.61) 

Entonces la ecuación (1.60) se transformaría en: 

ln 𝐶3,1+2 = ln𝐶3,1+2 + 𝑓1𝜎 (1.62) 

Donde σ se define como el factor de potencia disolvente del cosolvente. 

En el modelo de Yalkowsky-Roseman se asume lo siguiente (A. Li & Yalkowsky, 1994):  

•  La energía libre de Gibbs para transferir el soluto a una mezcla ideal de solventes es la suma 

de la energía libre de Gibbs de transferir el soluto a cada solvente puro ponderado por la fracción 

volumétrica en la mezcla de los solventes. 

•  La mezcla de solventes es una mezcla ideal, es decir las moléculas de los dos componentes 

se comportan de la misma manera a como se comportarían individualmente como solventes puros. 

•  La relación de las moléculas de agua y de cosolvente que rodean a la molécula de soluto, es 

la misma que la relación de los volúmenes del agua y del cosolvente en la mezcla. 

•  El volumen del soluto en la mezcla es despreciable comparado con los volúmenes de los 

solventes. 

•  No se presentan fenómenos de degradación, solvatación ni transición polimórfica en el 

soluto. 

Debido a la no idealidad de los procesos de disolución en la industria farmacéutica, la solubilidad 

experimental diferirá de la solubilidad planteada por el modelo log-lineal aquí planteado. Es por ello 

por lo que se presenta una desviación del modelo de Yalkowsky-Roseman. En la mayoría de los casos 

la solubilidad experimental es menor en mezclas ricas en agua y mayor en regiones ricas en cosolvente 

con respecto a la solubilidad propuesta por el modelo esto debido muy probablemente a fenómenos 

de asociación entre los solventes o entre el soluto y los solventes (Millard et al., 2002). 

 

1.11.2 Modelo de Jouyban-Acree 

Uno de los modelos de cosolvencia más completos es el modelo Jouyban-Acree. Este modelo es una 

extensión del conocido solvente binario casi ideal combinado/Redlich–Kister (NIBS/R–K), para ser 

utilizado a varias temperaturas. Esta ecuación se deriva de un modelo termodinámico que tiene en 

cuenta las contribuciones de las interacciones entre dos y tres cuerpos (Acree, 1992). Este modelo de 

cosolvencia se expresa como: 
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ln 𝑥3(1+2) = 𝑤1 ln 𝑥3,1 + 𝑤2 ln 𝑥3,2 +
𝑤1𝑤2
𝑇

∑𝐽𝑖(𝑤1 −𝑤2)
𝑖

2

𝑖=0

 

(1.63) 

 

El término 𝐽𝑖  representa las constantes específicas del modelo. Sus valores se pueden hallar mediante 

un análisis de regresión de mínimos cuadrados. Al analizar la ecuación (1.63) se puede observar que 

además de conocer el valor de las constantes, es importante conocer la solubilidad del soluto en los 

solventes puros. Este modelo ha demostrado representar adecuadamente el comportamiento de la 

solubilidad en amplios rangos de condiciones, así como en sistemas tanto ideales como no ideales 

(Jouyban, 2008). 

 

1.11.3 Modelo extendido de Hildebrand 

Las soluciones ideales hacen referencia a aquellas soluciones en donde el cambio en la entalpía y el 

volumen de mezcla son iguales a cero, y en donde el cambio en la entropía de mezcla es la entropía 

de una mezcla ideal. Sin embargo, en la realidad muchas soluciones no tienen un comportamiento 

ideal, sino que se ha demostrado que muchas soluciones reales se comportan de forma similar a una 

solución real. En una solución real el delta de la entropía de mezcla y del volumen de mezcla tiene 

un comportamiento ideal, mientras que el delta de la entalpía de la mezcla no se comporta de forma 

ideal, es decir es diferente a cero. El modelo para soluciones regulares se describe a continuación:  

− log 𝑥3 = − log 𝑥3
𝑖𝑑 +

𝑉3𝜑1+2
2

2,303 𝑅𝑇
(𝛿1+2− 𝛿3)

2 (1.64) 

Donde V3[cm
3 mol−1], es el volumen parcial del soluto, 𝜑1+2 es la fracción volumétrica del solvente 

en la solución saturada y 𝛿1+2 y 𝛿3 [MPa
1/2] son los parámetros de solubilidad de Hildebrand del 

solvente y el soluto respectivamente. El parámetro δ es igual a: 

𝛿 = √
∆𝐻𝑉 − 𝑅𝑇

𝑉𝑙
 (1.65) 

Donde ∆𝐻𝑉 es la entalpía de vaporización y 𝑉𝑙 es el volumen molar. Para sistemas de mezcla de 

cosolventes el término 𝛿1+2 se puede descomponer como la suma de las contribuciones del solvente 

(1) y el solvente (2) mediante la ecuación (1.66), mientras que el término 𝜑1+2 se puede hallar usando 

la ecuación (1.67). 
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𝛿1+2 = 𝜑1𝛿1 + 𝜑2𝛿2 (1.66) 

𝜑1+2 =
𝑉1+2(1 − 𝑥3)

𝑉1+2(1 − 𝑥3) + 𝑉3𝑥3
 (1.67) 

 

Se ha corroborado ampliamente la desviación de la solubilidad experimental de fármacos en casi 

todas las soluciones acuosas farmacéuticas respecto a los valores propuestos por la teoría de las 

soluciones regulares. Por esta razón, Martin y colaboradores realizaron una modificación a la 

ecuación de solubilidad de Hildebrand para poder ser utilizada en sistemas polares y semipolares. A 

dicha modificación se le llamo modelo extendido de Hildebrand (A. Martin et al., 1985)(Adjei et al., 

1980). En este modelo surge el término W, el cual es un parámetro empírico que representa la 

interacción soluto-solvente en donde al reemplazar el término W en la ecuación (1.64) se obtiene la 

siguiente expresión:  

− log 𝑥3 = − log 𝑥3
𝑖𝑑 + 𝐴(𝛿1+2

2 + 𝛿3
2 − 2𝑊) (1.68) 

En donde el termino A es igual a la expresión 𝑉3𝜑1+2
2 2,303 𝑅𝑇⁄ , y el parámetro W es igual a 

2K𝛿1+2 ∗ 𝛿3, en donde K representa el parámetro de Walker, el cual sería una constante de 

proporcionalidad que asume la desviación de la media geométrica del producto 𝛿1+2 ∗ 𝛿3 (Sánchez 

de Dios, 2013). El factor W puede ser calculado a partir de los datos experimentales, utilizando los 

valores de los coeficientes de actividad como se muestra a continuación:  

𝑊 =
1

2
(𝛿1+2

2 + 𝛿3
2 −

𝑙𝑜𝑔 ϒ3
𝐴

) (1.69) 

Los valores experimentales del parámetro W se pueden correlacionar mediante análisis de regresión 

utilizando polinomios de grado n en función de 𝛿1+2, de la siguiente manera: 

𝑊 = 𝐶0 + 𝐶1𝛿1+2 + 𝐶2𝛿1+2
2 + 𝐶3𝛿1+2

3…+ 𝐶𝑛𝛿1+2
𝑛

 (1.70) 

Estos modelos de regresión empírica se pueden utilizar para estimar la solubilidad del fármaco, 

mediante un cálculo inverso resolviendo esta propiedad a partir del valor W específico obtenido en la 

respectiva regresión polinómica (Daniel R. Delgado et al., 2019). 
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2. Principales características del principio activo estudiado. 

 

2.1 Características de la sulfadiazina 

Nombre IUPAC: 4-amino-N-pirimidin-2-il-bencensulfonamida 

Masa molar: 250,278 g/mol. 

Punto de fusión: 254 °C. 

La sulfadiazina (Figura 5) es una sulfonamida que posee rápida absorción y excreción. Se absorbe en 

las vías gastrointestinales de forma rápida después de ser administrada y alcanza concentraciones 

máximas en sangre a las 3 a 6 horas de darse una sola dosis. También es excretada fácilmente por vía 

renal en un lapso de dos a tres días. Es usada para el tratamiento de la toxoplasmosis, infecciones 

urinarias, para la fiebre reumática, para el ataque palúdico agudo, y para la nocardiosis. Es utilizada 

también en infecciones meníngeas debido a que es capaz de alcanzar concentraciones terapéuticas 

eficaces en el líquido cefalorraquídeo (Petri, 2007)(Sweetman, 2009a). 

 

 

Figura 5. Estructura molecular de la sulfadiazina (Sweetman, 2009a).  
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Tabla 1. Estudios previos de la solubilidad de la sulfadiazina en diferentes solventes y mezclas 

cosolventes. 

Solventes o mezclas cosolventes Temperaturas Citación 

Polietilenglicol 400 (1) + Agua (2) 298,15 K – 

318,15 K 

(Jiménez et al., 2016). 

Propilenglicol (1) + Agua (2) 298,15 K (Del Mar Muñoz et 

al., 2015) 

1,4-dioxano (1) + Agua (2) 293,15 K – 

313,15 K 

(Jiménez et al., 2015). 

Etanol (1) + Agua (2) 293,15 K – 

313,15 K 

(Delgado & Martínez, 

2014) (Delgado & 

Martínez, 2013) 

Metanol (1) + Agua (2) 293,15 K – 

313,15 K 

(Delgado & Martínez, 

2014a). 

Propanol (1) + Agua (2) 293,15 K – 

313,15 K 

(Delgado & Martínez, 

2014b). 

Solubilidad en metanol, etanol, 1-propanol, 2-

propanol, acetona y cloroformo. 

294,15 K – 

318,15 K 

(Zhang et al., 2010). 

Solubilidad en ciclohexano. 293,15 K – 

313,15 K 

(Martínez et al., 

2003). 

Solubilidad en mezclas dioxano-agua usando una 

modificación del método extendido de Hildebrand. 

298,15 K (Pilar Bustamante et 

al., 1993). 

Solubilidad en mezclas ternarias N,N-

dimetilacetamida-glicerol-agua y acetato de butilo-

N,N-dimetilacetamida-metanol utilizando el método 

extendido de Hildebrand. 

298,15 K (A. Martin et al., 

1985). 

Solubilidad en diferentes alcoholes como metanol, 

etanol, butano, pentanol, octanol y decanol. 

298,15 K (Mauger et al., 1972). 

 

Es bien conocido que las sulfonamidas actúan como agentes bacteriostáticos, es decir que impiden la 

reproducción y el crecimiento de las bacterias. Su forma de acción consiste en que interfieren con la 

síntesis de ácido fólico de organismos susceptibles, como bacterias, al competir con el ácido p-amino 

benzoico. Las sulfonamidas difieren entre ellas en su actividad antimicrobiana, y varían también en 

sus propiedades farmacocinéticas. La sulfadiazina es una sulfonamida clasificada como de acción 

corta ya que se excreta en la orina en altas concentraciones, y por lo tanto ha sido utilizadas en el 

tratamiento de infecciones del trato urinario. Sin embargo, esta sulfonamida presenta baja solubilidad 

en la orina lo que puede llevar al fenómeno de cristaluria (Sweetman, 2009b).  

Según la USP la sulfadiazina tiene apariencia de polvo blanco o ligeramente amarillo, inodoro o casi 

inodoro, que se oscurece lentamente al exponerse a la luz. Como es fotosensible, se recomienda 

proteger de la luz (Sweetman, 2009a). En cuanto a su solubilidad en agua es de 1 g/13000 ml. Es 

escasamente soluble en alcohol y en acetona; libremente soluble en ácidos minerales diluidos y en 

soluciones de hidróxidos de potasio y sodio, y amoníaco. Aunque se han desarrollado diferentes 
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estrategias para aumentar su solubilidad, tales como el uso de complejación mediante dextrinas (de 

Araújo et al., 2008), o complejación mediante polielectrolitos (Dumitriu et al., 2015), el uso de 

cosolventes ha sido una estrategia eficaz y simple para mejorar la solubilidad de la sulfadiazina en 

medios acuosos. Se han realizado diferentes estudios previos de solubilidad de la sulfadiazina en 

mezclas acuosas de cosolventes, los cuales se pueden observar en la Tabla 1.  

Como se muestra en la Figura 5, en una mezcla cosolvente la sulfadiazina tendría la propiedad de 

actuar como acido de Lewis ya que es capaz de aceptar electrones por los átomos de hidrogeno 

presentes en los grupo funcionales tipo amina. Así mismo, los átomos de nitrógeno presentes en los 

grupo amina presentes y de los átomos de oxígeno del grupo sulfamida también le brindarían una 

propiedad de base de Lewis por la capacidad de estos átomos de donar electrones. 

 

2.2 Carbitol 

Nombre IUPAC: 2-(2-etoxietoxi)-etanol 

Masa molar: 134,17 g/mol. 

El Carbitol (Figura 6) o dietilenglicol monoetil éter (DEGEE) es un derivado del óxido de etileno, el 

cual tiene alto poder disolvente, y baja toxicidad. Es un líquido transparente, incoloro, higroscópico 

con un olor suave. Este solvente es miscible con agua, acetona, benceno, cloroformo, etanol (95%), 

éter y piridina. Es usado como vehículo y solubilizante en la formulación de productos en la industria 

cosmética y farmacéutica, así como para la fabricación de aditivos en la industria alimenticia. Se usa 

en productos farmacéuticos orales, tópicos, transdérmicos e inyectables, tanto para uso humano como 

veterinario (Sullivan et al., 2014). 

En los últimos años se ha utilizado ampliamente en productos tópicos debido a su alto poder de 

disolución en comparación de otros solventes como el propilenglicol y el etanol. Además, es capaz 

de modificar las propiedades de penetración del fármaco en la piel, produciendo por ende una mejor 

absorción local, una liberación prolongada o una absorción sistémica en el caso de administración 

transdérmica (Osborne, 2011). 

 

Figura 6. Estructura molecular del Carbitol  
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Se han hecho estudios de solubilidad de diferentes ingredientes activos en mezclas Carbitol-agua, 

dentro de los que se encuentran los siguientes: 

Tabla 2. Estudios de solubilidad de fármacos en mezclas Carbitol (1) + Agua (2) 

Activo estudiado en mezclas Carbitol-

agua 

Temperaturas Referencia 

Ácido sinapínico 298,15- 318,15 K (Shakeel et al., 2020) 

Ketoconazol 293,15-313,15 K (Barzegar-Jalali et al., 2020) 

Lamotrigina 293,15-313,15 K (Barzegar-Jalali et al., 2019) 

Celecoxib 298,15- 313,15 K (Norouzi et al., 2019) 

4-(4-etoxifenil)-5-(3,4,5-trimetoxibenzo 

l)-3,4 dihidropirimidin 2 (1H)-ona 

298,15- 318,15 K (Shakeel et al., 2016) 

Vainillina 298,15 -318,15 K (Shakeel, Haq, Siddiqui, et al., 

2015) 

Isatina 298,15- 338,15 K (Shakeel, Haq, & Salem-

Bekhit, 2015) 

Tadalafilo 298,15- 333,15 K (Shakeel et al., 2014) 

 

Khoubnasabjafari et al. también estudiaron la solubilidad de varios fármacos en mezclas {Carbitol 

(1) + agua(2)} correlacionando los resultados por medio de los modelos de Jouyban-Acree y 

Yalkowsky a 298,15 K. Los activos estudiados fueron la carbotiamida, glibenclamida, gliclazida, 

ibrutinib, isatina, análogo de isoniazida, metronidazol, paracetamol, reserpina, risperidona, tadalafil 

y vainillina (Khoubnasabjafari et al., 2016).  

 

2.3 N-Metil-Pirrolidona 

Nombre IUPAC: N-metil-2-pirrolidona 

Masa molar: 99,13 g/mol. 

La N-metil-pirrolidona (NMP) es un solvente obtenido del petróleo, con alto poder de disolución. 

Pertenece al grupo de solventes dipolares apróticos, tiene apariencia de líquido ligeramente amarillo 

y es miscible con el agua, alcoholes de bajo peso molecular, polietilenglicoles y otros solventes como 

el benceno y el acetato de etilo (National Center for Biotechnology Information, 2020). Es utilizado 

en la industria petroquímica y plástica como solvente, debido a su no volatilidad y muy buena 

capacidad para disolver una gran cantidad de materiales. En particular, se ha utilizado para la 

recuperación de algunos hidrocarburos generados en el procesamiento de productos petroquímicos y 

para absorber el sulfuro de hidrógeno del gas ácido (Poe et al., 2019). Debido a sus buenas 
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propiedades disolventes, se ha utilizado para disolver una amplia gama de polímeros en el tratamiento 

de superficies de textiles, resinas y plásticos recubiertos de metal.  

En la industria farmacéutica, la NMP se utiliza en la formulación de medicamentos líquidos 

destinados a vías de administración tanto oral como transdérmica. Uno de los beneficios de usar NMP 

para formas farmacéuticas parenterales, es que además de su alto poder de disolución posee baja 

viscosidad lo que lo hace un muy buen candidato para el uso en agujas de calibre fino o micro 

catéteres. Actualmente hay diferentes productos en el mercado que utilizan este solvente en sus 

formulaciones tales como el acetato de leuprolida en forma de gel de liberación controlada para 

inyección subcutánea, el cual se usa para tratar los síntomas del cáncer de próstata (Strickley, 2004). 

También se incluyen Atridox® gel (para humanos), Nuflor® IV en solución y Doxirobe® gel (ambos 

para uso veterinario). Además, la NMP se ha estudiado recientemente como un potenciador de la 

proteína recombinante morfogenética 2 ósea humana en un modelo de conejo. La NMP también ha 

comprobado ser un potenciador de la penetración de fármacos y de tener la capacidad de mejorar el 

suministro transdérmico de fármacos hidrofílicos e hidrofóbicos desde una fase acuosa (Godavarthy 

et al., 2010) (P. J. Lee et al., 2005). Es por ello que se ha evaluado su capacidad de mejorar la 

penetración a través la piel de fármacos presentes en formulaciones tópicas (Jung et al., 2013).  

 

Figura 7. Estructura molecular de la N-metil-2-pirrolidona 

 

En cuanto a la solubilidad de fármacos, se han hecho diferentes estudios que demuestran su gran 

capacidad disolvente. Sanghvi et al. hicieron un estudio en donde compararon el poder de disolución 

de la NMP, en comparación con agua y el etanol, de 13 diferentes fármacos poco solubles en agua, 

demostrando tener un factor de disolución bastante superior a estos dos (Sanghvi et al., 2008).  
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Tabla 3. Estudios de solubilidad de algunos fármacos en mezclas binarias y ternarias con NMP 

Estudio Temperaturas Referencia 

Griseofulvina en NMP + Agua 278,15-323,15 

K 

(Zhao et al., 2020) 

Bisacodilo en NMP + Agua 288,15-308,15 

K 

(S. K. Lee et al., 

2020) 

Ácido 5 amino salicílico en NMP + Agua 293,15-313,15 

K 

(K. Jouyban et al., 

2020) 

Biapenem en mezclas NMP (1) + agua (2) 283,15-323,15 

K 

(Zhu et al., 2020) 

sulfadiazina y de solvato de NMP de sulfadiazina en 

mezclas NMP + Agua 

288,15-308,15 

K 

(Macaringue et al., 

2019) 

Ketoconazol en mezclas NMP + Agua 293,15 -303,15 

K 

(Hatefi et al., 2019) 

Fenitoína en mezclas NMP +Agua 293,15-313,15 

K 

(Khajir et al., 2019) 

Celecoxib en mezclas NMP + Agua 293,15-313,15 

K 

(Nozohouri et al., 

2017) 

Naproxeno en mezclas NMP + Agua 293,15-313,15 

K 

(Barzegar-Jalali et al., 

2016) 

Lamotrigina en mezclas binarias y ternarias de NMP 

+ PEG 200, 400 y 600 + agua 

298,15 K (Soltanpour & 

Jouyban, 2013) 

Acetaminofeno en mezclas binarias y ternarias de 

NMP + PEG600 + agua 

298,15 K (Soltanpour & 

Jouyban, 2011) 

 

Como se muestra en la Tabla 3, Macaringue y colaboradores llevaron a cabo un estudio donde 

evaluaron la influencia del contenido de solvente NMP en la transformación de fase sólida de la 

sulfadiazina y de su forma solvatada, siendo estos datos de solubilidad de la sulfadiazina en mezclas 

{NMP (1) + Agua (2)}, los únicos encontrados en la literatura hasta ahora. 
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3 Objetivos 

 

3.1  Objetivo General 

Evaluar la solvatación preferencial de la sulfadiazina en dos sistemas cosolventes acuosos basados en 

Carbitol y N-metil-pirrolidona como solventes modelo. 

 

3.2  Objetivos Específicos 

•  Determinar a qué condiciones de concentración, temperatura se alcanza la máxima 

solubilidad de la sulfadiazina para los dos sistemas de cosolventes acuosos. 

•  Correlacionar los datos de solubilidad en función de la temperatura y la composición, con el 

modelo de cosolvencia de Jouyban-Acree. 

•  Analizar el comportamiento de las funciones termodinámicas aparentes de disolución, 

(∆𝐺°𝑠𝑜𝑙𝑛 , ∆𝐻°𝑠𝑜𝑙𝑛 , ∆𝑆°𝑠𝑜𝑙𝑛 ) en mezclas acuosas de Carbitol y N-metil-pirrolidona.  

•  Interpretar los resultados obtenidos de la solvatación preferencial con el fin de entender las 

posibles interacciones entre solvente-solvente, soluto-soluto y solvente-soluto. 
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4 Parte experimental 

4.1  Materiales 

sulfadiazina USP (Sigma-Aldrich, USA), pureza > 0.99 w/w; Carbitol (AK Scientific, USA) pureza 

> 0.99 w/w; N-metil-pirrolidona (R. A. Panreac, España) pureza > 0.99 w/w; Agua destilada con 

conductividad < 2 µs cm−1; Filtros de 0,45 µm de diámetro de poro Millipore Corp. (Swinnex®-13, 

EE. UU.); Material de laboratorio de vidrio graduado y aforado; Jeringas plásticas; Frascos de vidrio 

ámbar con tapa de polipropileno. 

 

4.2 Equipos 

Espectrofotómetro UV-vis Biomate 3 Thermo Electron Company (EE. UU.); Balanza analítica digital 

Ohaus Pioner TM PA 212, (EE. UU., sensibilidad ± 0,1 mg); Baño termostático con agitación Julabo 

SW23 (Alemania); Baño termostático de recirculación Neslab RTE 10 Digital One Thermo Electron 

Company (EE. UU.); Baño de ultrasonido Elma® E60H Elmasonic (EE. UU.); Horno para secado y 

esterilización WTB Binder E28 (Alemania); Densímetro digital Anton Paar DMA 45 (Austria). 

 

4.3 Preparación de los sistemas cosolventes 

Las mezclas cosolventes de {Carbitol (1) + agua (2)} y {NMP (1) + agua (2)} se pesaron utilizando 

una balanza analítica digital Ohaus Pioner TM PA 212. La fracción másica de los cosolventes varió 

en 0.1, desde 0.1 hasta 0.9, obteniendo de esta manera 9 mezclas binarias (cosolvente + agua) y dos 

sistemas con los solventes puros, obteniendo 11 muestras en total por cada sistema.  

 

4.4  Determinación de la solubilidad de la sulfadiazina en mezclas acuosas de 

Carbitol y NMP 

Para hallar la solubilidad se utilizó el método de Higuchi y Connors (Higuchi & Connors, 1965) más 

conocido como método de agitación de frasco. Este método consiste en obtener la solubilidad 

termodinámica. Para ello se añadió la sulfadiazina en exceso a las mezclas con el fin de asegurarse la 

máxima concentración en una solución saturada. Las muestras se sometieron a agitación mecánica y 

posteriormente se utilizó un baño de ultrasonido Elma® E60H Elmasonic (EE. UU.), para realizar el 

proceso de sonicación con el fin de acelerar la disolución de sólidos y disminuir el tiempo para lograr 

el equilibrio. Después del baño de ultrasonido, las muestras se colocaron en el baño termostático a la 

máxima temperatura de estudio (313,15 K) en donde se agitaron continuamente durante al menos 

cuatro días hasta alcanzar el equilibrio. Seguidamente se procedió a analizar las soluciones saturadas 
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como se indica más adelante. Posteriormente la temperatura se disminuyó a 308.15 K permitiendo la 

precipitación del exceso de fármaco a esta temperatura inferior durante dos días y analizando las 

respectivas composiciones; este proceso se realizó hasta alcanzar la mínima temperatura (278,15 K). 

Así, se evaluó la solubilidad a ocho temperaturas diferentes en el rango de 278,15 K a 313,15 K 

variando en 5 K entre cada experimento. 

 

4.5  Separación de fases 

Después de lograr el equilibrio de saturación, se realizó el proceso de filtración de las muestras 

utilizando filtros con membrana de 0,45 µm de diámetro de poro, esto con el fin de que no hubiera 

presencia de partículas sólidas en las muestras que se analizaron por espectrofotometría ultravioleta. 

 

4.6  Análisis de la composición de las soluciones saturadas 

Después de realizar la filtración de las muestras, estas se sometieron a un proceso de dilución 

gravimétrica con NaOH 0,10 N. Posteriormente en dichas disoluciones se hallaron los valores de 

absorbancia mediante el uso de un espectrofotómetro UV a una longitud de onda de λ = 240 nm. 

Dichos valores se analizaron respecto a la curva de calibración construida previamente, con el fin de 

hallar la concentración de sulfadiazina en las mezclas. 

 

4.7  Determinación de la densidad de las soluciones saturadas de sulfadiazina 

Se midieron las densidades de las muestras mediante un densímetro digital Anton Paar DMA 45 

(Austria), a cada temperatura de trabajo. Esto con el fin de poder expresar la solubilidad de la 

sulfadiazina tanto en escala gravimétrica como volumétrica. 

 

4.8 Análisis de datos 

Los datos obtenidos se presentaron como el promedio de al menos tres determinaciones con la 

respectiva desviación estándar. Dichos resultados se utilizaron para desafiar los modelos estudiados, 

para hallar las funciones termodinámicas correspondientes, y para hallar el comportamiento de 

solvatación preferencial utilizando las integrales inversas de Kirkwood-Buff. Para el ajuste 

polinómico de algunos datos se utilizó el software TableCurve 2D v 5.01. 
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5. Resultados 

Los resultados de la curva de calibración para la sulfadiazina se encuentran en el Anexo A mientras 

que los resultados de la validación de la metodología analítica del método por espectrofotometría UV 

para la cuantificación de sulfadiazina se encuentran en el Anexo B. 

A continuación, se presentan los resultados experimentales correspondientes a la solubilidad de la 

sulfadiazina en las mezclas cosolventes {Carbitol (1) + agua (2)} y {NMP (1) + agua (2)} a diferentes 

temperaturas, También se muestran los diferentes análisis termodinámicos, resultados de los análisis 

de solvatación preferencial y la correlación con diferentes modelos de solubilidad para sistemas 

binarios de cosolventes.  

5.1 Resultados de solubilidad  

La solubilidad termodinámica experimental se presenta en dos diferentes escalas: fracción molar (𝑥3) 

y molaridad C3 (mol l
−1). La fracción molar es una escala de concentración racional ya que brinda 

información sobre las moles de soluto y las moles de la solución total, siendo bastante útil ya que se 

puede utilizar en estudios de interacciones intermoleculares. Por otro lado, la molaridad es 

ampliamente utilizada en el área farmacéutica y biológica, ya que es una expresión volumétrica la 

cual se halla con la solubilidad experimental (µg g−1) y la densidad (g cm−3) de las soluciones 

saturadas a las mismas condiciones. Las densidades se encuentran tabuladas en el Anexo C, mientras 

que en el Anexo D se encuentran las masas molares de las mezclas cosolventes.  

 

5.1.1 Solubilidad experimental e ideal de sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} 

En la Tabla 4 y Figura 8 se presentan las solubilidades de sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + 

agua (2)} en fracción molar, mientras que en la Tabla 5 y Figura 9 se presentan en escala de molaridad. 

En las tablas los valores en paréntesis representan las desviaciones estándar. Se puede observar que, 

a 313,15 K, la solubilidad en fracción molar aumento 647 veces al pasar del agua pura al Carbitol 

puro, mientras que en la escala de molaridad solo aumento 85 veces. Esta diferencia en el aumento 

de la solubilidad para cada escala se debe a que la fracción molar es una escala que tiene en cuenta 

tanto las moles de soluto como del solvente, mientras que la molaridad solo considera las moles del 

soluto, además la molaridad tiene en cuenta el volumen de las mezclas las cuales pueden sufrir 

fenómenos de expansión y contracción al variar la temperatura (A. N. Martin et al., 1993). En todos 

los sistemas el máximo de concentración de solubilidad se encuentra en los sistemas de Carbitol puro.  
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Como se observa en la Figura 8, la solubilidad de sulfadiazina en Carbitol puro y todas las mezclas 

acuosas de Carbitol es casi invariable con la temperatura. Se realizó un análisis de varianza ANOVA 

(Anexo E) el cual demostró que en estos sistemas la temperatura no tiene un efecto significativo en 

la solubilidad. Hasta donde sabemos, esta es la primera vez que ocurre este evento con sulfadiazina y 

con mezclas acuosas de Carbitol. Un comportamiento similar se observó anteriormente con fenitoína 

en mezclas {N-metil-2-pirrolidona (1) + agua (2)} (Khajir et al., 2019). En dicho estudio realizado 

por Khajir et al. se atribuye dicho fenómeno a posibles cambios en la estructura cristalina de la 

fenitoína, sin embargo, al realizar un estudio de difracción de rayos X (PXRD) de las muestras de 

polvo seco en agua pura y en la mezclas acuosas con NMP, se determinó que no había diferencias 

significativas en las muestras, lo que concluyó que no había ocurrido ningún cambio en las estructuras 

cristalinas.  

 

Tabla 4. Solubilidad experimental e ideal de la SD en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} expresadas 

en fracción molar (10000 𝑥3) para diferentes temperaturas. 

𝟏𝟎𝟎𝟎𝟎 𝒙𝟑 

𝒘𝟏
𝒂 278,15 K 283,15 K 288,15 K 293,15 K 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 

0 0,019 (0,001) 0,025 (0,001) 0,032 (0,000) 0,040 (0,001) 0,051 (0,001) 0,063 (0,002) 0,080 (0,001) 0,100 (0,003) 

0,1 0,238 (0,007) 0,244 (0,005) 0,253 (0,003) 0,249 (0,005) 0,245 (0,007) 0,252 (0,005) 0,250 (0,007) 0,253 (0,008) 

0,2 0,486 (0,015) 0,523 (0,013) 0,511 (0,015) 0,511 (0,013) 0,526 (0,016) 0,511 (0,013) 0,517 (0,014) 0,500 (0,010) 

0,3 0,998 (0,030) 1,020 (0,031) 1,044 (0,031) 1,039 (0,026) 0,985 (0,030) 1,043 (0,010) 1,047 (0,022) 0,996 (0,030) 

0,4 2,115 (0,063) 2,149 (0,049) 2,200 (0,063) 2,202 (0,068) 2,071 (0,056) 2,216 (0,066) 2,230 (0,056) 2,120 (0,064) 

0,5 4,456 (0,138) 4,568 (0,146) 4,675 (0,140) 4,840 (0,152) 4,479 (0,137) 4,645 (0,121) 4,693 (0,131) 4,499 (0,157) 

0,6 8,408 (0,202) 8,322 (0,200) 8,335 (0,250) 8,739 (0,218) 8,305 (0,249) 8,864 (0,284) 8,638 (0,216) 8,293 (0,282) 

0,7 14,903 (0,522) 15,351 (0,461) 15,417 (0,432) 15,692 (0,549) 14,428 (0,512) 15,695 (0,534) 15,935 (0,558) 15,152 (0,561) 

0,8 23,294 (0,699) 23,995 (0,792) 24,341 (0,730) 25,133 (0,603) 23,925 (0,718) 25,148 (0,679) 24,477 (0,734) 23,761 (0,594) 

0,9 36,557 (0,475) 37,647 (0,475) 38,831 (0,475) 38,232 (0,475) 37,956 (0,475) 37,699 (0,475) 37,817 (0,475) 37,081 (0,475) 

1 65,629 (1,969) 67,357 (1,684) 68,961 (1,793) 67,469 (2,024) 67,159 (1,612) 66,649 (1,533) 69,493 (1,876) 64,573 (1,679) 

𝒙𝟑 ideal 15,161  18,116  21,578  25,625  30,342  35,827  42,189  49,550  

𝑤1
𝑎  es la fracción másica del Carbitol en las mezclas cosolventes libre de soluto. 
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Figura 8. Solubilidad experimental de la SD en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} expresadas en 

fracción molar 10000𝑥3 para diferentes temperaturas. ●: 278,15 K, ○: 283,15 K, ▲: 288,15 K, : 

293,15 K, ■:298,15 K, □: 303,15 K, : 308,15 K, ◊: 313,15 K. 

 

Tabla 5. Solubilidad experimental de la SD en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} expresadas en 

molaridad 1000 𝐶3 (𝑚𝑜𝑙 𝑙
−1) para diferentes temperaturas. 

𝟏𝟎𝟎𝟎 𝑪𝟑 

𝒘𝟏
𝒂 278,15 K 283,15 K 288,15 K 293,15 K 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 

0 0,105 (0,000) 0,139 (0,000) 0,176 (0,000) 0,220 (0,000) 0,284 (0,000) 0,349 (0,000) 0,443 (0,000) 0,550 (0,000) 

0,1 1,214 (0,037) 1,245 (0,025) 1,288 (0,013) 1,264 (0,026) 1,248 (0,038) 1,280 (0,026) 1,264 (0,038) 1,278 (0,039) 

0,2 2,263 (0,068) 2,434 (0,062) 2,376 (0,072) 2,372 (0,060) 2,434 (0,073) 2,363 (0,059) 2,384 (0,067) 2,292 (0,046) 

0,3 4,200 (0,126) 4,283 (0,130) 4,376 (0,132) 4,344 (0,109) 4,109 (0,124) 4,337 (0,044) 4,346 (0,092) 4,112 (0,124) 

0,4 7,911 (0,238) 8,019 (0,184) 8,182 (0,234) 8,164 (0,255) 7,652 (0,208) 8,163 (0,245) 8,190 (0,207) 7,753 (0,234) 

0,5 14,504 (0,449) 14,818 (0,477) 15,111 (0,454) 15,583 (0,493) 14,358 (0,440) 14,859 (0,386) 14,956 (0,421) 14,281 (0,501) 

0,6 23,163 (0,556) 22,841 (0,552) 22,786 (0,684) 23,796 (0,598) 22,547 (0,677) 23,929 (0,765) 23,259 (0,585) 22,216 (0,756) 

0,7 33,521 (1,172) 34,394 (1,028) 34,398 (0,966) 34,849 (1,216) 31,923 (1,134) 34,559 (1,173) 34,953 (1,217) 33,045 (1,226) 

0,8 40,632 (1,213) 41,653 (1,376) 42,060 (1,258) 43,245 (1,040) 41,025 (1,228) 42,908 (1,152) 41,611 (1,250) 40,152 (1,005) 

0,9 45,323 (0,599) 46,485 (0,930) 47,694 (1,148) 46,821 (1,402) 46,288 (0,739) 45,740 (1,012) 45,708 (1,369) 44,567 (0,801) 

1 49,072 (1,469) 50,092 (1,260) 51,049 (1,327) 49,800 (1,497) 49,287 (1,185) 48,652 (1,117) 50,540 (1,370) 46,720 (1,217) 

𝑤1
𝑎 es la fracción másica del Carbitol en las mezclas cosolventes libre de soluto. 
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Figura 9. Solubilidad experimental de la SD en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} expresadas en 

molaridad (1000 𝑐3) para diferentes temperaturas. ●: 278,15 K, ○: 283,15 K, ▲: 288,15 K, : 293,15 

K, ■: 298,15 K, □: 303,15 K, : 308,15 K, ◊: 313,15 K. 

 

Con base a lo anterior, los valores de solubilidad en cada mezcla y Carbitol puro podrían considerarse 

iguales, por lo que se hallaron los valores medios de solubilidad de cada composición, los cuales se 

reportan en la Tabla 6 a 313,15 K. Se decidió trabajar con esta temperatura ya que al analizar el 

logaritmo natural de la solubilidad de la SD con la fracción másica del Carbitol en las mezclas 

cosolventes (Figura 10), se observó que la solubilidad en agua pura que más consistencia tiene con 

respecto a la tendencia general de composiciones de las mezclas es la obtenida a 313,15 K. Los valores 

de solubilidad de sulfadiazina en mezclas de Carbitol puro o Carbitol acuoso no se han informado en 

la literatura y por ende no es posible realizar más comparaciones.  
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Figura 10. Logaritmo natural de la solubilidad en fracción molar de SD en mezclas {Carbitol (1) + 

agua (2)} a diferentes temperaturas. ●: 278,15 K, ○: 283,15 K, ▲: 288,15 K, : 293,15 K, ■: 298,15 

K, □: 303,15 K, : 308,15 K, ◊: 313,15 K. 

 

Tabla 6. Solubilidad promedio de mezclas ricas en Carbitol y Carbitol puro en fracción molar en 

mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 313,15 K. 

𝒘𝟏
𝒂 𝒇𝟏

𝒂
 𝒙𝟏

𝒂 10000 𝒙𝟑 

0 0 0 0,0998 

0,1 0,102 0,0147 0,2479 

0,2 0,2035 0,0325 0,5107 

0,3 0,3046 0,0544 1,0222 

0,4 0,4052 0,0822 2,1642 

0,5 0,5055 0,1184 4,6095 

0,6 0,6052 0,1676 8,4898 

0,7 0,7046 0,2386 15,3234 

0,8 0,8035 0,3494 24,2669 

0,9 0,9019 0,5472 37,7296 

1 1 1 67,1798 

𝑤1
𝑎 , 𝑓1, 𝑥1 representan la fracción másica, volumétrica y molar del Carbitol en la mezcla {Carbitol 

(1) + agua (2)} libre de sulfadiazina.  

 

5.1.2 Solubilidad experimental e ideal de sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} 

En la Tabla 7 y Figura 11 se presentan las solubilidades de sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua 

(2)} en fracción molar, mientras que en la Tabla 8 y Figura 12 se presentan en escala de molaridad. 

En las tablas los valores en paréntesis representan las desviaciones estándar. Se puede observar que 
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La solubilidad de la sulfadiazina aumenta unas 6277 veces desde agua pura, hasta NMP puro a 278,15 

K, mientras que unas 13740 veces desde agua pura hasta NMP puro a 313,15K. El mayor aumento 

de solubilidad desde agua pura hasta NMP puro se da a 308,15 K, ya que este aumenta casi 16392 

veces en fracción molar y unas 2317 veces en escala de molaridad. La diferencia en el aumento entre 

ambas escalas de concentración se debe a las razones nombradas anteriormente. Como se observa en 

la Figura 11, la solubilidad de sulfadiazina en NMP aumenta con la temperatura alcanzando el 

máximo de solubilidad en NMP puro en casi todos los casos excepto para las temperaturas de 303,15 

K en donde el máximo se da en 𝑤1 = 0,9, y en 298,15 K, en donde el máximo de solubilidad se da 

en 𝑤1 = 0,8.  

 

Tabla 7. Solubilidad experimental e ideal de la SD en mezclas {NMP (1) + agua (2)} expresadas en 

fracción molar (10000 𝑥3) para diferentes temperaturas. 

𝟏𝟎𝟎𝟎𝟎 𝒙𝟑 

𝒘𝟏
𝒂 278,15 K 283,15 K 288,15 K 293,15 K 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 

0 0,019 (0,001) 0,025 (0,001) 0,032 (0,000) 0,040 (0,001) 0,051 (0,001) 0,063 (0,002) 0,080 (0,001) 0,100 (0,003) 

0,1 0,105 (0,001) 0,137 (0,003) 0,160 (0,002) 0,216 (0,004) 0,257 (0,004) 0,300 (0,005) 0,355 (0,005) 0,430 (0,007) 

0,2 0,322 (0,006) 0,394 (0,008) 0,476 (0,010) 0,571 (0,011) 0,725 (0,014) 0,908 (0,018) 1,061 (0,021) 1,198 (0,024) 

0,3 0,800 (0,009) 0,919 (0,018) 1,161 (0,014) 1,413 (0,025) 1,602 (0,022) 1,851 (0,030) 2,255 (0,029) 2,604 (0,023) 

0,4 1,991 (0,022) 2,256 (0,045) 2,730 (0,033) 3,130 (0,056) 3,781 (0,053) 4,327 (0,069) 5,194 (0,068) 6,072 (0,055) 

0,5 5,323 (0,059) 6,059 (0,121) 7,491 (0,090) 8,254 (0,149) 9,873 (0,138) 11,182 (0,179) 12,821 (0,167) 14,611 (0,132) 

0,6 17,417 (0,192) 19,364 (0,387) 21,928 (0,263) 23,935 (0,431) 26,928 (0,377) 29,499 (0,472) 33,250 (0,432) 35,888 (0,323) 

0,7 44,101 (0,485) 53,832 (1,077) 62,374 (0,748) 74,023 (1,332) 79,870 (1,118) 85,790 (1,373) 94,505 (1,229) 102,380 (0,921) 

0,8 53,733 (1,075) 66,198 (1,324) 85,100 (1,702) 106,346 (2,127) 245,653 (4,913) 248,950 (4,979) 251,605 (5,032) 255,789 (3,069) 

0,9 72,656 (0,799) 93,253 (1,865) 118,018 (1,416) 155,159 (2,793) 212,268 (2,972) 592,607 (9,482) 614,301 (7,986) 630,546 (11,980) 

1 118,491 (0,118) 136,824 (0,274) 153,096 (1,837) 179,714 (3,235) 194,425 (2,722) 223,902 (3,582) 1317,333 (17,125) 1371,446 (15,086) 

𝒙𝟑 ideal 15,161  18,116  21,578  25,625  30,342  35,827  42,189  49,550  

𝑤1
𝑎  representa la fracción másica de la NMP en la mezcla {NMP (1) + agua (2)} libre de sulfadiazina.  
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Figura 11. Solubilidad experimental de la SD en mezclas {NMP (1) + agua (2)} expresadas en 

fracción molar 10000𝑥3 para diferentes temperaturas. ●: 278,15 K, ○: 283,15 K, ▲: 288,15 K, : 

293,15 K, ■: 298,15 K, □: 303,15 K, : 308,15 K, ◊: 313,15 K. 
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Tabla 8. Solubilidad experimental de la SD en mezclas {NMP (1) + agua (2)} expresadas en 

molaridad (1000 𝐶3) para diferentes temperaturas. 

𝟏𝟎𝟎𝟎 𝑪𝟑 

𝒘𝟏
𝒂 278,15 K 283,15 K 288,15 K 293,15 K 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 

0 0,105 (0,001) 0,140 (0,003) 0,177 (0,002) 0,220 (0,004) 0,284 (0,004) 0,350 (0,006) 0,443 (0,006) 0,550 (0,009) 

0,1 0,542 (0,006) 0,707 (0,097) 0,821 (0,010) 1,110 (0,020) 1,316 (0,019) 1,534 (0,025) 1,810 (0,024) 2,190 (0,038) 

0,2 1,521 (0,031) 1,860 (0,038) 2,241 (0,045) 2,683 (0,054) 3,396 (0,069) 4,252 (0,085) 4,949 (0,100) 5,575 (0,113) 

0,3 3,454 (0,039) 3,964 (0,080) 4,984 (0,060) 6,044 (0,110) 6,836 (0,097) 7,881 (0,127) 9,565 (0,127) 11,005 (0,101) 

0,4 7,735 (0,086) 8,739 (0,175) 10,532 (0,129) 12,041 (0,219) 14,497 (0,204) 16,527 (0,268) 19,757 (0,259) 22,999 (0,212) 

0,5 18,361 (0,204) 20,812 (0,421) 25,589 (0,311) 28,073 (0,505) 33,376 (0,475) 37,711 (0,604) 43,021 (0,565) 48,802 (0,444) 

0,6 51,791 (0,579) 54,492 (1,993) 64,552 (0,771) 70,101 (1,266) 78,479 (1,094) 85,595 (1,367) 95,845 (1,242) 102,958 (0,918) 

0,7 109,701 (1,203) 132,949 (2,606) 152,946 (1,831) 180,538 (3,163) 193,022 (2,653) 206,076 (3,209) 225,456 (2,826) 242,455 (2,158) 

0,8 108,347 (2,133) 132,482 (2,623) 168,639 (3,293) 209,610 (4,092) 465,225 (8,604) 467,644 (8,613) 470,871 (8,744) 476,312 (5,307) 

0,9 111,750 (1,245) 142,020 (2,792) 178,153 (2,117) 231,525 (4,048) 325,457 (4,515) 820,584 (11,587) 843,542 (9,596) 860,880 (14,088) 

1 124,467 (0,142) 142,771 (0,328) 158,695 (1,885) 185,022 (3,287) 199,353 (2,75) 230,516 (3,828) 1234,357 (13,737) 1274,636 (11,939) 

𝑤1
𝑎  representa la fracción másica de la NMP en la mezcla {NMP (1) + agua (2)} libre de sulfadiazina. 
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Figura 12. Solubilidad experimental de la SD en mezclas {NMP (1) + agua (2)} expresadas en 

molaridad 1000 𝐶3  para diferentes temperaturas. ●: 278,15 K, ○: 283,15 K, ▲: 288,15 K, : 293,15 

K, ■: 298,15 K, □: 303,15 K, •: 308,15 K, ◊: 313,15 K. 

 

Los datos de solubilidad se compararon con los datos obtenidos en un estudio realizado por 

(Macaringue et al., 2019). En dicho estudio se evaluó la relación del contenido de solvente en la 

transformación de fase del solvato de NMP de sulfadiazina. En dicho estudio se evaluó la forma 

estable de la sulfadiazina comercial (SD) la cual presentó una morfología de cristal tipo aguja, y se 

evaluó también el solvato de NMP de sulfadiazina preparado previamente utilizando el método de 

cristalización por sembrado y enfriamiento en lotes utilizando NMP puro, obteniendo una estructura 

de forma rómbica (SD NMP). Se encontró que en mezclas binarias de solvente {NMP (1) + agua 
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(2)}, la SD cristalina fue estable en soluciones con un contenido de masa de solvente NMP menor al 

75% y el solvato de NMP de sulfadiazina era estable en soluciones con porcentajes más altos del 

solvente NMP. 

En la Figura 13 se muestra la comparación de los datos de solubilidad obtenidos en el estudio 

realizado por Macaringue et al y los realizados en el presente estudio. Se compararon las 

composiciones desde agua pura hasta 𝑤1 = 0,6, ya que en estas condiciones de concentración de 

NMP es donde se asegura la estabilidad de la forma cristalina más estable de la sulfadiazina 

polimórfica tipo I. Así que en ambos estudios se analizó la misma estructura cristalina de la 

sulfadiazina (polimorfo tipo I). Aunque los datos presentados en ambos estudios siguen una tendencia 

similar, se puede observar que hay una gran diferencia en los valores, en donde las solubilidades 

expuestas en este estudio son menores a las informadas en la literatura. Esta diferencia podría deberse 

a que la metodología utilizada no fue la misma, ya que en el estudio realizado por Macaringue et al., 

se determinó la solubilidad por medio del método de secado del solvente y posterior pesado del soluto 

seco remanente (Du et al., 2014). 

 

 

Figura 13. Datos de solubilidad en fracción molar de sulfadiazina obtenidos experimentalmente en 

este estudio (líneas continuas) y de la literatura (líneas discontinuas) (Macaringue et al., 2019). ●: 

datos obtenidos en el presente estudio a 288,15 K, ○: 288,15 (Macaringue et al., 2019), ▲: datos 

obtenidos en el presente estudio a 298,15 K, : 298,15 K (Macaringue et al., 2019), ■: datos obtenidos 

en el presente estudio a 308,15 K, □: 308,15 K (Macaringue et al., 2019).  
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Debido a que algunos valores de solubilidad de la sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} no 

siguen tendencias regulares y exhiben inesperados e irregulares puntos de ruptura, se podría deducir 

que las fases sólidas en equilibrio con las soluciones saturadas en las mezclas 0,70 ≤ 𝑤1 ≤ 1,00 en T 

= (278,15, 283,15 y 288,15) K corresponden a la especie solvato de sulfadiazina de NMP. Esto 

también es posible para las mezclas 0,80 ≤ 𝑤1 ≤ 1,00 a T = 293,15 K, para las mezclas 𝑤1 = 0,90 y 

NMP puro a 298,15 K, y NMP puro a T = 303,15 K como se muestra en las zonas sombreadas de la 

Tabla 7. 

Los valores en la Figura 14 demuestran el poder cosolvente del NMP, ya que al disminuir la polaridad 

del medio se ven favorecidas las interacciones no covalentes entre la zona no polar de la sulfadiazina 

y los grupo metilo del NMP, así como las interacciones tipo puente de hidrogeno entre la sulfadiazina 

y las zonas polares de las moléculas de NMP. Igual que con el Carbitol, el NMP, disminuye el efecto 

de “squeezing out” del agua sobre la sulfadiazina, favoreciendo las interacciones soluto-solvente y 

disminuyendo la estructuración del agua alrededor de las moléculas de sulfadiazina.  

 

 

Figura 14. Logaritmo natural de la solubilidad en fracción molar de SD en mezclas NMP (1) + agua 

(2) a diferentes temperaturas. ●: 278,15 K, ○: 283,15 K, ▲: 288,15 K, : 293,15 K, : 298,15 K, ◊: 

303,15 K, ■: 308,15 K, □: 313,15 K. 
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5.1.3 Relación de la polaridad con la solubilidad y comparación de los resultados de 

solubilidad de la sulfadiazina en diferentes mezclas cosolventes 

Con el fin de realizar un análisis de la relación de la polaridad del medio con la solubilidad de la 

sulfadiazina se analizaron los valores del logaritmo natural de la solubilidad en fracción molar en 

función de los parámetros de solubilidad de Hildebrand de las mezclas (𝛿1+2). Este parámetro de 

solubilidad representa el vínculo entre los fenómenos de solubilidad o miscibilidad con los de 

cohesión y vaporización, ya que en el proceso de mezclado las moléculas similares o de la misma 

naturaleza se separan unas de otras por lo que se asemeja a los procesos de vaporización. En otras 

palabras, el parámetro nos da una medida de la energía necesaria para separar dos moléculas de la 

misma especie. Entre más similar sean los parámetros de Hildebrand del soluto al parámetro del 

medio, mayor será su solubilidad. El parámetro 𝛿1+2, también nos da una medida de la polaridad del 

medio ya que entre más alto sea el valor de 𝛿1+2, mayor será su polaridad.   

Para poder hallar el parámetro de solubilidad de Hildebrand de las mezclas 𝛿1+2, se utilizó el 

parámetro de solubilidad de los solventes puros (𝛿1,𝛿2) (Barton, 1991b)(Marcus, 1998)(Hansen, 

2007) y la fracción volumétrica del Carbitol 𝑓1. Para mezclas binarias 𝛿1+2 se calculó de la siguiente 

manera:  

𝛿1+2 = 𝑓1𝛿1 + (1 − 𝑓1)𝛿2 

Normalmente, 𝑓1 se calcula asumiendo volúmenes aditivos (Abolghasem Jouyban, 2010)(Connors, 

2002e). Es de destacar que los valores de 𝛿1+2 de Carbitol, NMP y agua se recalcularon a 313,15 K 

de los valores respectivos a 298,15 K considerando que las entalpía de vaporización y los volúmenes 

molares cambian con la temperatura. De esta manera, la Tabla 6 resume los valores de 𝛿1+2 a 313,15 

K. Los valores del parámetro de solubilidad de Hildebrand para el Carbitol, NMP y agua (2) a 313,15 

K fueron de 𝛿𝑐𝑎𝑟𝑏𝑖𝑡𝑜𝑙 = 22,1 MPa
1/2, 𝛿𝑁𝑀𝑃 = 23,6 MPa

1/2 y 𝛿𝑎𝑔𝑢𝑎 = 47,8 MPa
1/2 

respectivamente. 

Basándonos en lo anterior, y en los resultados que se muestran en la Tabla 9, y en la Figura 15 para 

mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} y Figura 16 para mezclas {NMP(1) + agua (2)}, se observa que a 

medida que aumenta la polaridad de la mezcla cosolvente, es decir que aumenta el parámetro de 

solubilidad de Hildebrand, la solubilidad de la sulfadiazina disminuye alcanzando su mayor 

solubilidad en Carbitol puro y NMP puro, y su menor solubilidad en agua pura. Esto demuestra el 

poder cosolvente del Carbitol y el NMP, ya que al disminuir la polaridad del medio se ven favorecidas 

las interacciones no covalentes entre la zona no polar de la sulfadiazina y los grupo etilo del Carbitol 

y metilo de la NMP, así como las interacciones tipo puente de hidrogeno entre la sulfadiazina y el 
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grupo hidroxilo y grupos alcoxi del Carbitol, y el grupo carbonilo y el nitrógeno del grupo lactama 

de la NMP.  

Por otro lado, el Carbitol y la NMP, disminuyen el efecto de “squeezing out” del agua sobre la 

sulfadiazina. El “squeezing out” se refiere al fenómeno en donde el agua, en presencia de solutos 

poco polares, tiende a excluir dicho soluto de su matriz acuosa, creando una red estructurada alrededor 

de la molécula de sulfadiazina oponiéndose así al proceso de disolución. Al aumentar la concentración 

de cosolvente, disminuirá la cantidad de agua que tiende a formar dicha estructura ordenada, 

disminuyendo así las interacciones cohesivas de las moléculas del agua. En otras palabras, se 

disminuyen las interacciones solvente-solvente y se aumentan las interacciones de tipo soluto-

solvente. Como se mencionó antes, teóricamente un soluto alcanza su máximo de solubilidad en 

sistemas solventes que exhiben la misma polaridad. Con base en lo anterior, se esperaría un valor de 

sulfadiazina 𝛿3 de 23,6 MPa1/2, ya que esta es la polaridad de la mezcla cosolvente en donde se generó 

el máximo de solubilidad. Sin embargo, este valor es menor al calculado por el método de Fedors 

(Anexo F), el cual arrojó un valor de 28,88 MPa1/2. Esta diferencia puede atribuirse a un proceso de 

solvatación de la sulfadiazina llevado a cabo por el NMP o agua que no es tenido en cuenta en el 

método de Fedors.  

 

Tabla 9. Parámetros de solubilidad de Hildebrand de las mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} y {NMP 

(1) + agua} y la solubilidad de la sulfadiazina en dichas mezclas a 313,15 K. 

 Carbitol (1) + agua (2) NMP (1) + agua (2) 

𝒘𝟏
𝒂 𝜹𝟏+𝟐

𝒃
 10000 𝒙𝟑 𝜹𝟏+𝟐

𝒃
 10000 𝒙𝟑 

0 47,4 0,0998 47,80 0,100 

0,1 44,8 0,2479 45,45 0,430 

0,2 42,2 0,5107 43,08 1,198 

0,3 39,7 1,0222 40,70 2,604 

0,4 37,1 2,1642 38,30 6,072 

0,5 34,6 4,6095 35,89 14,611 

0,6 32,1 8,4898 33,46 35,888 

0,7 29,6 15,3234 31,02 102,380 

0,8 27,1 24,2669 28,56 255,789 

0,9 24,6 37,7296 26,09 630,546 

1 22,1 67,1798 23,60 1371,446 

𝑤1
𝑎 representa la fracción másica de cosolvente en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} y mezclas 

{NMP (1) + agua (2)} libre de sulfadiazina.  
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𝛿1+2
𝑏  es el parámetro de solubilidad de Hildebrand (MPa1/2) para las mezclas cosolventes libre de 

sulfadiazina evaluado a 313,15 K a partir de los datos del parámetro obtenidos a 298,15 K. 

 

 

Figura 15. Logaritmo natural de la solubilidad en función del parámetro de Hildebrand de la 

sulfadiazina en sistemas {Carbitol (1) + agua (2)} a 313,15 K. 

 

 

Figura 16. Logaritmo natural de la solubilidad en función del parámetro de Hildebrand de la 

sulfadiazina en sistemas {NMP (1) + agua (2)} a diferentes temperaturas. ●: 278,15 K, ○: 283,15 K, 

▲: 288,15 K, : 293,15 K, : 298,15 K, ◊: 303,15 K, ■: 308,15 K, □: 313,15 K. 
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 Se compararon los perfiles de solubilidad de sulfadiazina en diferentes mezclas cosolventes a 313,15 

K. En la Figura 17 se muestran los perfiles de solubilidad en {Carbitol (1) + agua (2)}, {NMP (1) + 

agua (2)}, {1,4-dioxano (1) + agua (2)} (Jiménez et al., 2015), {metanol (1) + agua (2)} (Daniel R. 

Delgado & Martínez, 2014a), {etanol (1) + agua (2)} (Daniel Ricardo Delgado & Martínez, 2014), 

{1 -propanol (1) + agua (2)} (Daniel R. Delgado & Martínez, 2014b), {propilenglicol (1) + agua (2)} 

(Del Mar Muñoz et al., 2015), {polietilenglicol 400 (PEG400) (1) + agua (2)} (Cárdenas et al., 2015), 

{etilenglicol (1) + agua (2)} (Cruz-González et al., 2021) y {acetonitrilo (1) + agua (2)} (Daniel 

Ricardo Delgado et al., 2020), en función de los parámetros de solubilidad de Hildebrand 𝛿1+2. Es 

interesante notar que las mezclas acuosas ricas en NMP, PEG 400 y Carbitol exhiben el mejor poder 

de disolución de este fármaco encontrando las mejores solubilidades en los cosolventes puros. 

Además, los tres cosolventes se utilizan en formulaciones farmacéuticas líquidas debido a su 

seguridad en comparación con otros cosolventes potencialmente tóxicos como metanol, acetonitrilo 

o 1,4-dioxano.  

La NMP es el cosolvente que exhibe la solubilidad más alta en comparación de los demás cosolventes 

a estas condiciones de temperatura. Este aumento en la solubilidad se ha descrito previamente en la 

literatura para otros fármacos hidrofóbicos (Hatefi et al., 2019), y se demostrado su superioridad para 

mejorar la solubilidad de diferentes fármacos en comparación de otros cosolventes como el etanol y 

el propilenglicol. Además de su alto poder cosolvente, considerado por su habilidad para disminuir 

la tensión superficial del agua, también se le han atribuido propiedades como agente complejante 

(Sanghvi et al., 2008). En un estudio realizado por Sanghvi y colaboradores se encontró que el 

potencial de complejación que tiene el NMP está fuertemente ligado con la estructura molecular del 

soluto. Se demostró que el poder de complejación por parte del NMP es mucho mayor si el soluto 

contaba con regiones aromáticas planas, en comparación con aquellos solutos con estructuras lineares 

cuyo poder de complejación por parte del NMP era casi insignificante. Esto podría explicar el 

aumento de solubilidad considerable de la sulfadiazina en presencia de NMP en mezclas cosolventes, 

teniendo en cuanta que la sulfadiazina cuenta con una región aromática la cual potencializaría la 

capacidad de complejación por parte del NMP. 

Además de mejorar la solubilidad, el NMP ha demostrado su capacidad de mejorar la penetración de 

fármacos en la piel. En un estudio realizado por Lee y colaboradores (P. J. Lee et al., 2005), se 

demostró que al utilizar como vehículo a mezclas acuosas de NMP con concentraciones de NMP 

mayores al 50% v/v, se lograba mejorar el flujo y la penetración de lidocaína base a través de células 

del estrato corneo de piel humana. 
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Figura 17. Logaritmo natural de la solubilidad en fracción molar de sulfadiazina (3) en diferentes 

mezclas cosolventes en función del parámetro de solubilidad de Hildebrand de las mezclas a 313,15 

K. ●: NMP (1) + agua (2), ○: polietilenglicol 400 (1) + agua (2), ▲: Carbitol (1) + agua (2), : 1,4-

dioxano (1) + agua (2), ■: Etilenglicol (1) + agua (2), □: acetonitrilo (1) + agua (2), : 1-propanol (1) 

+ agua (2), ◊: metanol (1) + agua (2), +: etanol (1) + agua (2).  

 

5.1.4 Comparación de los datos de solubilidad en agua con la literatura 

En la Tabla 10 se puede observar una comparación de los datos de solubilidad experimental de la 

sulfadiazina en agua obtenidos en este estudio en comparación con los datos obtenidos en la literatura. 

Dichos valores varían con una desviación relativa DR entre el 1,95% hasta el 17,56%, en donde el 

valor de la desviación relativa absoluta se halló mediante la siguiente formula: 

𝐷𝑅 = 100
|𝑥3𝑒𝑥𝑝 − 𝑥3𝑙𝑖𝑡|

𝑥3𝑒𝑥𝑝
 

𝑥3𝑒𝑥𝑝 es el valor de la solubilidad en este estudio, y 𝑥3𝑙𝑖𝑡 son los valores encontrados en la literatura. 

En general los valores experimentales concuerdan con aquellos encontrados en la literatura, teniendo 

en cuenta que las pequeñas discrepancias observadas podrían atribuirse a posibles diferencias en 

estados polimórficos, tiempos de saturación o técnicas analíticas (Abolghasem Jouyban, 2010).  
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Tabla 10. Comparación de la solubilidad experimental de la sulfadiazina en agua comparada con la 

literatura.  

Temperatura (K) 𝟏𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎 𝑥3𝑒𝑥𝑝 𝟏𝟎𝟎𝟎𝟎𝟎 𝑥3𝑙𝑖𝑡 DR% Referencia 

293,15 0,3962 

0,3266 17,56 (Regosz et al., 1992) 

0,327 17,46 (A. Martin et al., 1982) 

0,3799 4,11 (Jiménez et al., 2015) 

298,15 0,5133 

0,4932 3,91 (Regosz et al., 1992) 

0,44 14,28 (Pilar Bustamante et al., 1993) 

0,487 5,12 (Martínez & Gómez, 2002) 

0,4809 6,31 (Jiménez et al., 2015) 

0,4819 6,11 (Zhang et al., 2007) 

0,4922 4,11 (Zhang et al., 2010) 

303,15 0,6321 

0,54701 13,47 (Regosz et al., 1992) 

0,649 2,67 (Jiménez et al., 2015) 

0,71 12,32 (Daniel R. Delgado & Martínez, 2014a) 

0,6198 1,95 (Zhang et al., 2007) 

308,15 0,8030 

0,868 8,10 (Jiménez et al., 2015) 

0,911 13,45 (Daniel R. Delgado & Martínez, 2014a) 

0,823 2,49 (Zhang et al., 2007) 

315,15 0,9982 

1,141 14,31 (Jiménez et al., 2015) 

1,053 5,49 (Zhang et al., 2007) 

0,929 6,93 (Elworthy & Worthington, 1968) 

Temperatura (K) 𝟏𝟎𝟎𝟎𝟎 𝐶3𝑒𝑥𝑝 𝟏𝟎𝟎𝟎𝟎 𝐶3𝑙𝑖𝑡 CV% Referencia 

293,15 2,1953 1,81 17,55 (Regosz et al., 1992) 

  2,105 4,11 (Jiménez et al., 2015) 

  1,814 17,37 (Elworthy & Worthington, 1968) 

298,15 2,8407 2,74 3,55 (Regosz et al., 1992) 

  3,036 6,87 (Elworthy & Worthington, 1968) 

  2,662 6,29 (Jiménez et al., 2015) 

  2,69 5,31 (Daniel R. Delgado & Martínez, 2014a) 

303,15 3,4939 3,04 12,99 (Regosz et al., 1992) 

  3,587 2,66 (Jiménez et al., 2015) 

  3,924 12,31 (Daniel R. Delgado & Martínez, 2014a) 

308,15 4,4306 4,79 8,11 (Jiménez et al., 2015) 

  5,03 13,53 (Daniel R. Delgado & Martínez, 2014a) 

  5,154 16,33 (Elworthy & Worthington, 1968) 

315,15 5,4963 6,28 14,26 (Jiménez et al., 2015) 
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5.2 Coeficientes de actividad  

5.2.1 Coeficientes de actividad de la sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)}  

Como se describió en la ecuación (1.35) el coeficiente de actividad ϒ3 nos brinda una medida de que 

tan cercana está la solubilidad experimental con la solubilidad ideal. Los valores de ϒ3 para sistemas 

{Carbitol (1) + agua (2)} se muestran en la Tabla 11. Debido a que las solubilidades no variaron 

significativamente al aumentar la temperatura, se decidió analizar los coeficientes de actividad del 

promedio de las 8 temperaturas para todas las mezclas, exceptuando las mezclas con agua pura ya 

que en este caso si hubo una diferencia significativa. Se puede observar que el coeficiente de actividad 

es más alto en agua pura (casi 496) y disminuye su valor a medida que se aumenta la concentración 

de Carbitol con el respectivo aumento de solubilidad, alcanzando un valor mínimo de 0,767 en 

Carbitol puro.  

Como se describió antes en la ecuación (1.10), los términos 𝑒11 y 𝑒33 son desfavorables al proceso 

de disolución, mientras que el término 𝑒13 es favorable. En un enfoque cualitativo, el siguiente 

análisis podría realizarse con base en las cantidades y magnitudes energéticas: En agua y mezclas 

ricas en agua que tengan valores de ϒ3 más altos implicarían valores de 𝑒11 altos y 𝑒13bajos. Es decir, 

las fuerzas intermoleculares del agua son mucho más fuertes que aquellas que se puedan establecer 

entre el soluto y el solvente. Mientras que, en mezclas ricas en Carbitol o Carbitol puro (que presentan 

valores de ϒ3 inferiores a 3,3), los valores de 𝑒11 son bajos y los valores de 𝑒13 serían relativamente 

altos. En consecuencia, la solvatación de SD sería mayor en mezclas ricas en Carbitol. Sin embargo, 

es necesario tener en cuenta que, en sistemas ternarios, como Carbitol-agua-sulfadiazina, las 

interacciones agua-cosolvente también están presentes y podrían desempeñar un papel importante en 

la solubilidad y disolución de los fármacos. 

 

Tabla 11. Coeficientes de actividad hallados para la solubilidad promedio de mezclas ricas en 

Carbitol y Carbitol puro en fracción molar de sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 

313.15 K. 

𝐰𝟏
a 0,00 0,10 0,20 0,30 0,40 0,50 0,60 0,70 0,80 0,90 1,00 

ϒ𝟑
b

 496,406 195,964 99,348 49,782 23,368 11,003 5,976 3,274 2,087 1,337 0,767 

𝒘𝟏
𝑎  representa la fracción másica del Carbitol en las mezclas {Carbitol (1) + agua (2)}. 

ϒ𝟑
𝑏   representa los coeficientes de actividad. 
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5.2.2 Coeficientes de actividad de la sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} 

Los valores de ϒ3 se muestran en la Tabla 12, los cuales se hallaron a partir de la solubilidad 

experimental 𝑥3 y la respectiva solubilidad ideal para cada temperatura la cual se halló con la ecuación 

(1.35). Los valores obtenidos corresponden a aquellos calculados para la estructura cristalina 

polimórfica de la sulfadiazina tipo I, inclusive en aquellas situaciones donde se sospecha que la fase 

solida de la sulfadiazina es el solvato de NMP. Esto se hace ya que no se cuenta con suficiente 

evidencia de que haya sucedido este cambio de fase. Como se observa en la Tabla 12 el valor del 

coeficiente disminuye a medida que aumenta la temperatura y la proporción de NMP en la mezcla, 

obteniendo así el valor máximo de ϒ3 en agua pura a 278,15 K con un valor de aproximadamente 

799, y un valor mínimo en la mezcla correspondiente a un valor de 𝑤1 = 1 a 303,15 K. También se 

observa que el coeficiente de actividad es mayor a 1 para 0,00 ≤ 𝑤1 ≤ 0,50 para todas las temperaturas 

ya que en estos casos la solubilidad experimental es menor a la ideal. Para los sistemas de 0,70 ≤ 𝑤1 

≤ 1,00 sucede lo opuesto ya que los valores de ϒ3 son menores que 1, indicando que la solubilidad 

experimental es mayor a la ideal. Para 𝑤1 = 0,6 se observan valores inferiores a 1 en el intervalo de 

temperatura 278,15 K ≤ T ≤ 288,15 K, pero superiores a 1 en el intervalo de temperatura 293,15 K ≤ 

T ≤ 313,15 K. 

Si se observa la ecuación (1.10), la temperatura es inversamente proporcional al coeficiente de 

actividad.  El efecto directo que tiene la temperatura en los solutos sólidos cristalinos en una solución 

es que disminuye el efecto que tiene la estructura cristalina del sólido sobre la solubilidad (S. H. 

Yalkowsky, 1999). Esto se explica a que como se indicó previamente, en una solución ideal, la fuerza 

de resistencia al proceso de disolución serían las interacciones intermoleculares soluto-soluto, en 

donde se debe romper los enlaces de la red cristalina del sólido. Al aumentar la temperatura se estaría 

acercándose a la temperatura de fusión y por ende al estado ideal de pasar de sólido al estado de 

líquido sobreenfriado.  

Por otro lado, al aumentar la concentración de NMP, aumenta el valor de 𝑒13 , lo cual se ve reflejado 

en el hecho de que en las mezclas ricas de NMP se observe una mayor solubilidad que en aquellas 

mezclas ricas en agua. Las fuerzas solvente-soluto se ven favorecidas, debido a que como se 

mencionó antes el NMP presenta mayor afinidad con la sulfadiazina. Sin embargo, es necesario tener 

en cuenta que, en sistemas ternarios, como NMP-agua-sulfadiazina, las interacciones agua-cosolvente 

también están presentes y podrían desempeñar un papel importante en la solubilidad y disolución de 

los fármacos. 
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Tabla 12. Coeficiente de actividad de la sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} a diferentes 

temperaturas. 

ϒ𝟑
b  

𝒘𝟏
a 278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 313,15 

0 798,798 718,666 675,678 645,031 591,127 566,571 525,115 495,897 

0,1 143,716 131,459 134,672 118,212 117,891 119,220 118,735 115,006 

0,2 47,113 45,963 45,355 44,901 41,916 39,449 39,806 41,398 

0,3 18,909 19,647 18,566 18,137 18,936 19,337 18,704 19,036 

0,4 7,608 8,024 7,901 8,182 8,021 8,279 8,125 8,166 

0,5 2,842 2,983 2,878 3,103 3,076 3,203 3,291 3,391 

0,6 0,870 0,985 0,984 1,071 1,127 1,214 1,270 1,381 

0,7 0,344 0,337 0,346 0,345 0,380 0,418 0,447 0,485 

0,8 0,282 0,273 0,254 0,240 0,123 0,144 0,168 0,194 

0,9 0,208 0,194 0,183 0,165 0,142 0,060 0,069 0,079 

1 0,128 0,132 0,141 0,143 0,156 0,158 0,032 0,036 

𝐰𝟏
a  representa la fracción másica de NMP en las mezclas {NMP (1) + agua (2)} 

ϒ𝟑
b

  representa los coeficientes de actividad  

 

5.3 Análisis termodinámico 

5.3.1 Funciones termodinámicas de solución de sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua 

(2)} 

Como se mencionó previamente, debido a que la solubilidad de sulfadiazina en estos sistemas no 

varió con la temperatura, solo se pudieron calcular la energía libre de Gibbs aparente de solución a 

313,15 K utilizando los promedios de solubilidad de las 8 temperaturas que se muestran en la Tabla 

6. Así mismo solo se realizó la gráfica de van’t Hoff para la composición de 𝑤1 = 0, ya que en agua 

pura la solubilidad de sulfadiazina si se presentaron una diferencia significativa en la solubilidad al 

variar la temperatura. Con respecto al comportamiento en mezclas acuosas de Carbitol y Carbitol 

puro, donde la solubilidad de SD es invariante con la temperatura, las entalpías de solución aparentes 

serían iguales a cero, y, por lo tanto, las entalpías de mezcla serían negativas y exhibirían la misma 

magnitud de la entalpía de fusión la cual será positiva. Para hallar la energía libre de Gibbs aparente 

de solución se utilizó la ecuación (1.18) utilizando las solubilidades expresadas en fracción molar. 

Como se muestra en la Tabla 13, el valor de ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺
°disminuye al aumentar la concentración de 

Carbitol lo que demuestra la afinidad de la SD por el Carbitol. 
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Tabla 13. Energía Libre de Gibbs aparente de solución para sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + 

agua (2)} a 313,15 K.  

𝒘𝟏
a 0,00 0,10 0,20 0,30 0,40 0,50 0,60 0,70 0,80 0,90 1,00 Ideal 

∆𝐬𝐨𝐥𝐧𝐆
°𝐛(𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 29,98 27,61 25,73 23,92 21,97 20 18,41 16,87 15,68 14,53 13,03 13,82 

𝒘𝟏
𝑎  representa la fracción másica de Carbitol en las mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} 

 

Las gráficas de van’t Hoff se hallaron mediante la ecuación (1.24), en donde la temperatura armónica 

media se halló mediante la ecuación (1.23), obteniendo un resultado de 295,21 K. La gráfica de van’t 

Hoff a la composición de Carbitol de 𝑤1 = 0 se observa en la Figura 18. Los valores de entalpía, 

energía libre de Gibbs y entropía estándar de solución se hallaron con los parámetros de la recta 

obtenida, con las ecuaciones (1.25), (1.26) y (1.27) respectivamente. El valor de la pendiente, 

intercepto y las correspondientes desviaciones estándar de las gráfica de van’t Hoff se observan en el 

Anexo G. Los valores de las funciones termodinámicas obtenidas se observan en la Tabla 14.  

 

Figura 18. Gráfica de van’t Hoff para el sistema de SD en agua pura. 

 

Tabla 14. Funciones termodinámicas aparentes de solución para la SD en agua pura. 

∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺
° (kJ mol−1) ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻

° (kJ mol−1) ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆
° (J mol−1 K−1) 𝑇∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝑆

° (kJ mol−1) 𝜁𝐻 𝜁𝑆 

30,24 34,15 13,24 3,91 0,897 0,103 
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Como se puede observar en la Tabla 14, todos los valores de las funciones son positivos, lo que indica 

que el proceso es endotérmico y es conducido por la entropía. El valor de ∆𝑆𝑜𝑙𝑛𝐻
° fue de 34,15 

kJ mol−1  el cual es un valor menor al reportado en la literatura de 42,6 kJ mol−1 (Daniel R. Delgado 

& Martínez, 2013). Como su valor es positivo indica que se requiere energía para poder romper la 

estructura del agua y favorecer la disolución de la sulfadiazina. El valor de ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺
° obtenido es 

levemente mayor al reportado en la literatura de 30,0 kJ mol−1 (Daniel R. Delgado & Martínez, 2013) 

esto debido a que en dicho estudio la 𝑇ℎ𝑚 reportada fue de 303,0 K. Las contribuciones relativas de 

la entalpía 𝜁𝐻y la entropía 𝜁𝐻 hacia el proceso de disolución, calculadas mediante las ecuaciones 

(1.41) y (1.42), indican claramente el dominio energético en agua pura. 

 

5.3.2 Funciones termodinámicas de mezcla de sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} 

Debido a que la solubilidad ideal de los fármacos está relacionada con las propiedades 

termodinámicas de fusión de los mismos sólidos, se puede calcular la energía libre de Gibbs aparente 

de mezcla ∆𝑚𝑒𝑧𝐺
°, también identificada como energía libre de Gibbs de solución en exceso 

∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺
°−𝑒𝑥𝑐, por medio de la ecuación. (1.38) para sistemas de SD en agua pura a 313,15 K, en lugar 

de considerar solo las propiedades de fusión como se ha hecho a veces en la literatura (Ávila & 

Martínez, 2002). Las principales razones para utilizar tratamientos basados en procesos de disolución 

ideales en lugar de aquellos basados en propiedades de fusión se  debe a que la función termodinámica 

ideal podría no coincidir con la función termodinámica de fusión, y por cuestiones prácticas se 

prefiere trabajar con la energía libre de Gibbs de solución ideal (Mora & Martínez, 2006). Por tanto, 

como se muestra en la Tabla 15, se muestra que los valores de ∆𝑚𝑒𝑧𝐺
° en todas las mezclas y el agua 

pura son positivos porque la energía libre de Gibbs de las soluciones reales es mayor a la ideal, 

excepto en Carbitol puro en donde el valor de ∆𝑚𝑒𝑧𝐺
° es negativo.  

 

Tabla 15. Energía de Gibbs de mezcla para SD en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 313,15 K 

𝒘𝟏
a 0,00 0,10 0,20 0,30 0,40 0,50 0,60 0,70 0,80 0,90 1,00 

∆𝒎𝒆𝒛𝑮
° (kJ mol−1) 16,16 13,79 11,91 10,11 8,15 6,18 4,59 3,06 1,86 0,71 -0,79 

𝒘𝟏
𝑎  representa la fracción másica de Carbitol en las mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} 
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5.3.3 Funciones termodinámicas de solución de sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} 

Las gráficas de van’t Hoff resultantes se pueden observar en las Figura 19 y Figura 20. Los valores 

de las pendientes, intercepto y sus correspondientes desviaciones estándar para las gráficas de van’t 

Hoff para cada composición 𝑤1 se encuentran en el Anexo G. Como se puede observar en la Figura 

19, las composiciones desde agua pura hasta 𝑤1 = 0,6 mostraron una tendencial lineal, obteniéndose 

coeficientes de determinación cercanos a 1. Sin embargo, para los sistemas desde 𝑤1 = 0.7 hasta 

NMP puro, presentaron dos tendencias lineales diferentes como se muestra en la Figura 20. En la 

Tabla 16 se pueden ver los rangos de las temperaturas en donde se obtuvieron las dos diferentes 

tendencias lineales para las mezclas ricas en NMP. El cambio de la tendencia lineal en estos sistemas 

sugiere que probablemente ocurrió una transición de la fase solida de la sulfadiazina promovida por 

la presencia del NMP, lo que llevo a que se presentara un cambio de entalpía y entropía. Dicho cambio 

se asocia a las tendencias lineales obtenidas en la línea 2, cambio ocurrido probablemente en sistemas 

ricos en NMP. También se puede observar que este fenómeno tiene prevalencia en temperaturas bajas 

, ya que como se mencionó antes a altas temperaturas el efecto de la estructura cristalina del sólido 

tienen menos influencia en la solubilidad (S. H. Yalkowsky, 1999). 

Al correlacionar los datos obtenidos en las gráficas de van’t Hoff con los de solubilidad se puede 

observar que, a altas concentraciones de NMP y a bajas temperaturas, la formación de un solvato 

podría hacer que la solubilidad disminuya teniendo en cuenta que la adición de NMP tendría el efecto 

de disminuir la solubilidad del solvato de sulfadiazina de NMP en la mezcla cosolvente.  
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Figura 19. Graficas de van’t Hoff para diferentes composiciones del sistema SD en mezclas {NMP 

(1) + agua (2)}. ●: 𝑤1 = 0,0, ○: 𝑤1 = 0,1, ▲: 𝑤1 = 0,2, : 𝑤1 = 0,3, : 𝑤1 = 0,4, ◊: 𝑤1 = 0,5, ■: 

𝑤1 = 0,6. 

 

 

Figura 20. Graficas de van’t Hoff para diferentes composiciones del sistema SD en mezclas {NMP 

(1) + agua (2)}. ●: 𝑤1 = 0,7, ○: 𝑤1 = 0,8, ▲: 𝑤1 = 0,9, : 𝑤1 = 1,0. 
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Tabla 16. Tendencias lineales obtenidas en las gráficas de van’t Hoff para mezclas ricas en NMP. 

 
Temperatura 

𝒘𝟏 278,15 283,15 288,15 293,15 298,15 303,15 308,15 313,15 

0,0 Línea 1 

0,1 Línea 1 

0,2 Línea 1 

0,3 Línea 1 

0,4 Línea 1 

0,5 Línea 1 

0,6 Línea 1 

0,7 Línea 2 Línea 1 

0,8 Línea 2 Línea 1 

0,9 Línea 2 Línea 1 

1 Línea 2 Línea 1 
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Tabla 17. Funciones termodinámicas del proceso de disolución de sulfadiazina en mezclas {NMP 

(1) + agua (2)}, incluyendo la solubilidad ideal a la temperatura armónica media de 295,21 K. 

 Línea 1 

𝒘𝟏 ∆𝒔𝒐𝒍𝒏𝑮°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥
−𝟏]  ∆𝒔𝒐𝒍𝒏𝑯°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥

−𝟏] ∆𝒔𝒐𝒍𝒏𝑺°[𝐉 𝐦𝐨𝐥
−𝟏𝐊−𝟏] 𝑻∆𝒔𝒐𝒍𝒏𝑺°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥

−𝟏] Ϛ𝑯 Ϛ𝑻𝑺 

0 30,24 34,15 13,24 3,91 0,897 0,103 

0,1 26,30 28,88 8,75 2,58 0,918 0,082 

0,2 23,70 28,20 15,25 4,50 0,862 0,138 

0,3 21,67 24,64 10,06 2,97 0,892 0,108 

0,4 19,57 23,34 12,77 3,77 0,861 0,139 

0,5 17,23 21,05 12,96 3,82 0,846 0,154 

0,6 14,68 15,13 1,55 0,46 0,971 0,029 

0,7 11,97 12,46 1,65 0,49 0,962 0,038 

0,8 9,12 2,05 -23,96 -7,07 0,224 0,776 

0,9 7,06 4,90 -7,31 -2,16 0,694 0,306 

1 5,25 6,46 4,11 1,21 0,842 0,158 

Ideal 8,34 19,29 37,07 10,94 0,638 0,362 

 Línea 2 

𝒘𝟏 ∆𝒔𝒐𝒍𝒏𝑮°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥
−𝟏]  ∆𝒔𝒐𝒍𝒏𝑯°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥

−𝟏] ∆𝒔𝒐𝒍𝒏𝑺°[𝐉 𝐦𝐨𝐥
−𝟏𝐊−𝟏] 𝑻∆𝒔𝒐𝒍𝒏𝑺°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥

−𝟏] Ϛ𝐻  Ϛ𝑇𝑆 

0,7 11,88 23,07 37,92 11,19 0,673 0,327 

0,8 10,94 31,16 68,49 20,22 0,606 0,394 

0,9 9,91 36,54 90,22 26,63 0,578 0,422 

1 9,80 17,62 26,50 7,82 0,693 0,307 

 

Como se muestra en la Tabla 17, se calcularon las funciones estándar para el proceso de disolución 

de la SD mediante el método de Krug et al. (Krug et al., 1976), incluyendo los casos en los que las 

fases sólidas del fondo corresponderían al solvato de sulfadiazina de NMP. En todos los casos la 

energía de Gibbs estándar de solución es positiva y disminuye su valor a medida que se adiciona 

NMP al medio, disminuyendo la polaridad. La mayor energía de Gibbs se alcanzó en agua pura que 

es donde se obtuvo la menor solubilidad de la sulfadiazina, mientras que el menor valor se logra en 

NMP puro donde se obtuvo la mayor solubilidad. 

Se definió previamente que para que un proceso sea espontaneo debe tener un valor negativo de la 

energía de ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺° , En este caso el hecho de que los valores sean positivos no indica que el proceso 
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no sea espontaneo. Esto se debe a que como se utiliza la fracción molar en la ecuación, lleva a que 

los resultados de la ecuación siempre sean positivos al ser 𝑥3 un valor menor a 1. Una de las razones 

del aumento de energía de Gibbs en sistemas en agua pura, es que al encontrarse el agua en presencia 

de la sulfadiazina tiende a formar una estructura ordenada alrededor de las moléculas de sulfadiazina, 

reduciendo de esta manera la entropía del sistema y llevando al aumento de la energía de Gibbs, el 

cual se ve reflejado en un sistema donde la solubilidad es baja.  

Los valores de la entalpía estándar de solución, en todos los casos son positivos, sin importar que las 

fases sólidas del fondo correspondan al polimorfo I o al solvato de NMP. Lo anterior indica que el 

proceso es un proceso endotérmico, es decir que requiere energía, desfavoreciendo el proceso de 

disolución. Entre más alto el valor de la entalpía, más energía requerirá y más desfavorable es el 

proceso. En mezclas ricas en agua, la sulfadiazina promueve la estructuración del agua por lo que se 

necesita bastante energía para romper dicha estructura conformada por puentes de hidrogeno. Los 

valores de ∆𝑆𝑜𝑙𝑛𝐻
° disminuyen desde agua pura para alcanzar el mínimo en la mezcla 𝑤1 = 0,8, y 

presentaron un posterior aumento hasta NMP puro. Estos valores van disminuyendo continuamente 

a medida que aumenta la concentración de NMP en el sistema, ya que el NMP va rompiendo la 

estructura ordenada, y se favorecen las interacciones soluto-solvente. 

De lo contrario, las entropías de disolución aparentes son negativas en las mezclas 𝑤1 = 0,8 y 𝑤1 =

0,9 con fases sólidas en equilibrio correspondientes al polimorfo I. Los valores de ∆𝑆𝑜𝑙𝑛𝑆
° siguen una 

tendencia más irregular con un valor máximo en 𝑤1 = 0,2 (15,25  J mol−1K−1) y un valor mínimo 

𝑤1 = 0,8 (–23,96 J mol−1K−1). Por lo tanto, los procesos de disolución global son conducidos por 

entropía, excepto en estas últimas mezclas (𝑤1 = 0,8 y 𝑤1 = 0,9), donde no se evidencia conducción 

del proceso por la entropía ni por la entalpía.  

Las contribuciones relativas de la entalpía (Ϛ𝐻) y la entropía (Ϛ𝑇𝑆) hacia los procesos de disolución 

están dadas por las Ecuaciones (1.41) y (1.42). Como se observa en la Tabla 17, la principal función 

que contribuye a las energías de Gibbs molares estándar de disolución de sulfadiazina es la entalpía, 

lo que demuestra el predominio energético en casi todos estos procesos de disolución, excepto en la 

mezcla 𝑤1 = 0,8  con el polimorfo I como fase del sólido, donde Ϛ𝐻= 0,224 , por lo tanto, la entropía 

es la función dominante. 

 

5.3.4 Compensación entálpica-entrópica de la SD en mezclas {NMP (1) + agua (2)} 

Este análisis se realiza al graficar ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻° en función de ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺° a la temperatura media armónica, 

en donde se observa una relación no lineal. En otras palabras se analiza el factor ∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐻°, y su cambio 
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en función de las fuerzas intermoleculares (creación o ruptura de enlaces) de los solventes con el 

soluto (P. Bustamante et al., 1998)(Krug et al., 1976).  

Como se muestra en la Figura 21, Al considerar el polimorfo I de sulfadiazina como la fase del sólido 

presente (línea 1), este exhibe una tendencia no lineal con pendientes variables pero positivas desde 

el agua pura hasta la mezcla 𝑤1 = 0,8, seguida por una pendiente negativa hasta NMP puro. El 

mecanismo conductor del proceso desde el sistema del solvente más polar (agua pura) a una mezcla 

de cosolventes menos polar (𝑤1 = 0,8) es la entalpía, mientras que, de esta mezcla a NMP puro, el 

mecanismo conductor es la entropía. En el caso del solvato de NMP como posible fases sólidas de la 

sulfadiazina, se observa una pendiente negativa en el intervalo de 0,7 < 𝑤1 < 0,9 (conducida por la 

entropía), y una pendiente positiva en el intervalo de 𝑤1 = 0,9 hasta NMP puro (conducida por la 

entalpía).  

 

Figura 21. Compensación entálpica-entrópica de la sulfadiazina en sistemas {NMP (1) + agua (2)}. 

●: Línea 1. ○: Línea 2. 

5.3.5 Funciones termodinámicas de mezcla de la sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} 

La Tabla 18 resume los valores de las funciones termodinámicas aparentes de mezcla de la 

sulfadiazina líquida sobreenfriada hipotética con todas las mezclas acuosas de cosolvente y los 

solventes puros, agua y NMP, a 𝑇ℎ𝑚 = 295,2 K, para ambas fases sólidas, polimorfo I y solvato de 

NMP. Como se observó, las energías de Gibbs de mezcla son positivas en casi todos los casos, excepto 

en la mezcla 𝑤1 = 0,9 y NMP puro. Las contribuciones de las cantidades termodinámicas del proceso 

de mezclado a los procesos generales de disolución de la sulfadiazina son variables dependiendo de 

la composición de las mezclas. Para los valores del posible polimorfo I en equilibrio con las 

soluciones saturadas, ∆𝑚𝑒𝑧𝐻
°son positivos en los sistemas de mezcla de 0,00 ≤ 𝑤1 ≤ 0,50 pero 
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negativos en los sistemas de 0,60 ≤ 𝑤1 ≤ 1,00, mientras que, ∆𝑚𝑒𝑧𝑆
° son negativos en todos casos. 

No obstante, si se consideran los casos en los que probablemente esté presente el solvato de NMP 

como fase sólida, se observan algunas diferencias como sigue: ∆mezG
° son positivos en todos los 

casos (0,70 ≤ 𝑤1 ≤ 1,00), ∆𝑚𝑒𝑧𝐻
° y ∆𝑚𝑒𝑧𝑆

° son ambos positivos en las mezclas de 0,70 ≤ 𝑤1 ≤ 0,9 

pero negativos en NMP puro. Además, para comparar las contribuciones relativas de la entalpía (Ϛ𝐻) 

y entropía (Ϛ𝑇𝑆) a los procesos de mezcla, se utilizaron dos ecuaciones análogas a las ecuaciones 

(1.41) y (1.42). Como se observa en el caso del polimorfo I, el principal contribuyente a la energía de 

Gibbs de mezcla es la entalpía en mezclas ricas en agua y en NMP, mientras que en las mezclas de 

0,30 ≤ 𝑤1 ≤ 0,80, es la entropía. 

 

Tabla 18. Funciones termodinámicas de mezcla de SD en mezclas {NMP (1) + Agua (2)}. 

 Línea 1 

𝒘𝟏 ∆𝒎𝒆𝒛𝑮°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥
−𝟏]  ∆𝒎𝒆𝒛𝑯°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥

−𝟏] ∆𝒎𝒆𝒛𝑺°[𝐉 𝐦𝐨𝐥
−𝟏 𝐊−𝟏] 𝑻∆𝒎𝒆𝒛𝑺°[𝐊𝐉 𝐦𝐨𝐥

−𝟏] Ϛ𝐻  Ϛ𝑇𝑆 

0 21,90 14,87 –23,83 –7,04 0,679 0,321 

0,1 17,96 9,60 –28,33 –8,36 0,534 0,466 

0,2 15,35 8,91 –21,82 –6,44 0,581 0,419 

0,3 13,33 5,36 –27,01 –7,97 0,402 0,598 

0,4 11,23 4,05 –24,30 –7,17 0,361 0,639 

0,5 8,88 1,77 –24,11 –7,12 0,199 0,801 

0,6 6,33 –4,15 –35,52 –10,49 0,284 0,716 

0,7 3,63 –6,83 –35,42 –10,46 0,395 0,605 

0,8 0,78 –17,24 –61,03 –18,02 0,489 0,511 

0,9 –1,28 –14,38 –44,38 –13,10 0,523 0,477 

1 –3,10 –12,83 –32,96 –9,73 0,569 0,431 

 Línea 2 

𝒘𝟏 ∆𝒎𝒆𝒛𝑮°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥
−𝟏]  ∆𝒎𝒆𝒛𝑯°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥

−𝟏] ∆𝒎𝒆𝒛𝑺°[𝐉 𝐦𝐨𝐥
−𝟏 𝐊−𝟏] 𝑻∆𝒎𝒆𝒛𝑺°[𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥

−𝟏] Ϛ𝐻  Ϛ𝑇𝑆 

0,7 3,54 3,79 0,85 0,25 0,938 0,062 

0,8 2,60 11,88 31,42 9,28 0,561 0,439 

0,9 1,57 17,26 53,15 15,69 0,524 0,476 

1 1,46 –1,67 –10,57 –3,12 0,348 0,652 
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5.4 Solvatación preferencial  

5.4.1 Análisis de solvatación preferencial de la SD en sistemas {Carbitol (1) + agua (2)}  

La Figura 22 muestra el comportamiento de transferencia de la energía de Gibbs de SD desde agua 

pura hasta las mezclas de {Carbitol (1) + agua (2)} a 313,15 K. Estos valores se calcularon a partir 

de los datos de solubilidad del fármaco en escala de fracción molar que se muestran en la Tabla 4, 

utilizando la siguiente expresión: 

∆𝑡𝑟𝐺
°
3,2→1+2 = 𝑅𝑇 ln (

𝑥3,2
𝑥3,1+2

) (0.1) 

 

Los valores obtenidos se correlacionaron con una función cociente de polinomios presentado en la 

ecuación (0.2). Los coeficientes obtenidos fueron los siguientes: a = – 0,03; b = – 0,43; c = 1,78; d = 

8,24 y e = – 146,27; con un valor de 𝑅2 ajustado de 0.9994, desviación estándar = 0,1755 y un valor 

del estadístico F = 2547. Lo anterior se hizo mediante la herramienta computacional Table Curve 2D. 

Los valores de la energía de Gibbs de transferencia se pueden observar en la Tabla 19. 

∆𝑡𝑟𝐺
°
3,2→1+2 =

𝑎 + 𝑐𝑥1
0,5 + 𝑒𝑥1

1 + 𝑏𝑥1
0,5 + 𝑑𝑥1

 (0.2) 

 

Tabla 19. Energía de Gibbs de transferencia para SD desde agua pura a mezclas de {Carbitol (1) + 

agua (2)} a 313,15 K. 

𝒘𝟏
𝒂 𝒙𝟏

𝒂 ∆𝒕𝒓𝑮
° [𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥−𝟏] 𝒃 

0.00 0,000 0,00 

0.10 0,015 –2,37 

0.20 0,032 –4,25 

0.30 0,054 –6,06 

0.40 0,082 –8,01 

0.50 0,118 –9,98 

0.60 0,168 –11,57 

0.70 0,239 –13,11 

0.80 0,349 –14.30 

0.90 0,547 –15.45 

1.00 1,000 –16.95 
𝑤1, 𝑥1  
𝑎 son las fracciones másica y molar del Carbitol en las mezclas libres de soluto 

 𝑏  Promedio de la incertidumbre estándar relativa ur(∆trG°) = 0.045. 

 

 



 

 

63 

 

 

Figura 22 Energía de Gibbs de transferencia para SD desde agua pura hasta las mezclas de {Carbitol 

(1) + agua (2)} a 313,15 K. 

 

Se hallaron los valores de D a partir de la primera derivada de la ecuación (0.2) en función de la 

fracción molar del Carbitol en las mezclas cosolventes como se mostró en la ecuación (1.52). Este 

procedimiento se hizo variando en 0,05 la fracción molar del Carbitol o 𝑥1. Los valores de D a 313,15 

K se encuentran en la Tabla 20.  

Para hallar los valores de Q se utilizó la ecuación (1.53), utilizando para ello los valores de la energía 

Gibbs de exceso 𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐 de las mezclas cosolventes libres de soluto a 313,15 K. Sin embargo, 

generalmente este valor solo se encuentra reportado a 298,15 K, por lo que es necesario evaluar el 

valor correspondiente a la temperatura de estudio. Como estos valores aún no han sido reportados, se 

calcularon a partir de los cálculos de los valores de 𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐 a 298,15 K usando las entalpías de exceso 

𝐻1+2
𝐸𝑥𝑐 de acuerdo a como es propuesto por Marcus (Marcus, 2002a). Primero se calculó 𝐺1+2

𝐸𝑥𝑐 a 298,15 

K y se correlacionaron los valores a partir de los valores de actividad de agua informados en mezclas 

de {Carbitol (1) + agua (2)} a esta temperatura (Ganbavale et al., 2014). Por lo tanto, los valores de 

𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐(J mol−1) a 298.15 K se correlacionaron con el polinomio regular de cuarto grado que se muestra 

en la ecuación (0.3) (Con 𝑅2 ajustado = 0,9707, desviación estándar = 19,27 y F = 122,4). Los valores 

de 𝐻1+2
𝐸𝑥𝑐 (J mol−1) a 298,15 K se tomaron del trabajo realizado por Nakayama y Shinoda (Nakayama 

& Shinoda, 1971), y se correlacionaron con el cociente de polinomios que se muestra en la ecuación 

(0.4) (Con 𝑅2 ajustado = 0,9973, desviación estándar = 29,14 y F = 852,1). Finalmente, se hallaron 

los valores de los valores de 𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐 𝑎 313.15 K siguiendo la ecuación (0.5) con 𝑇1 = 298.15 K y 𝑇2 = 
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313.15 K. Los valores de 𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐 y 𝐻1+2

𝐸𝑥𝑐 se encuentran en el Anexo H, mientras que los valores de Q a 

313,15 K se encuentran en la Tabla 20.  

𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐(298,15 𝐾) = −0,92 + 1957𝑥1 − 4951𝑥1

2 + 6225𝑥1
3 − 3207𝑥1

4 (0.3) 

𝐻1+2
𝐸𝑥𝑐 =

0,88 − 28189𝑥1 − 474168𝑥1
2 + 503363𝑥1

3

1 + 22,17𝑥1 + 176,42𝑥1
2 − 62,17𝑥1

3  (0.4) 

𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐(𝑇2) = 𝐺1+2

𝐸𝑥𝑐(𝑇1) − 𝑇1∫ 𝐻1+2
𝐸𝑥𝑐 

𝑇2

𝑇1

𝑑 (
1

𝑇
) ≈

𝑇2
𝑇1
𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐(𝑇1) + 𝐻1+2

𝐸𝑥𝑐 (1 −
𝑇2
𝑇1
) (0.5) 

En la Tabla 20 también se muestran los valores de RT𝜅𝑇. Los valores del coeficiente de 

compresibilidad isotérmica 𝜅𝑇, son calculados por medio de la ecuación (1.48) suponiendo un 

comportamiento aditivo de 𝐾𝑇. Los valores de compresibilidad utilizados fueron 0,655 GPa−1 para 

Carbitol (Mozo et al., 2007) y 0.457 GPa−1 para agua (Marcus, 1998). Por otra parte, los volúmenes 

molares parciales de Carbitol y agua (Tabla 20) a 313,15 K de estas mezclas acuosas se calcularon 

mediante las ecuaciones (1.49) y (1.50) a partir de los valores de densidad de las mezclas reportados 

por Li et al. (X. Li et al., 2009). En estas ecuaciones, V es el volumen molar de las mezclas calculado 

como 𝑉 = (𝑥1𝑀1 + 𝑥2𝑀2) 𝜌⁄ , en donde 𝑀1 = 134,18 g mol
−1 (Royal Society of Chemistry, n.d.) y 

𝑀2 =18.02 g mol–1 (Rubino, 2006). 

Como el volumen molar parcial de la sulfadiazina no se reporta en la literatura, se utilizó una 

aproximación al calcularse por medio del método de contribución de grupos propuesto por Fedors 

(Fedors, 1974). El valor del volumen molar parcial de la SD calculado fue de 150,0 cm3mol−1, cuyo 

procedimiento se encuentra en el Anexo F. El valor del radio molecular de la sulfadiazina 𝑟3 se calculó 

como 0,390 nm mediante la ecuación (1.55). Los valores de 𝐺1,3 y 𝐺2,3, se hallaron mediante las 

ecuaciones (1.46) y (1.47). Los resultados negativos de estas funciones mostrados en la Tabla 20 

indican que 𝐺1,3 < 𝐺2,3 entre 𝑥1  igual a 0,00 y 0,10, y que a partir de 𝑥1 = 0,10 hasta Carbitol puro 

se da que 𝐺1,3 > 𝐺2,3.  

Para poder hallar el parámetro 𝛿𝑥1,3, se utilizan las ecuaciones (1.43), (1.44) y (1.54) para hallar las 

tres variables faltantes: 𝑥1,3
𝐿 , 𝑉𝑐𝑜𝑟 y 𝛿𝑥1,3, resolviendo un sistema de 3 ecuaciones con 3 incógnitas. 

De esta manera, se realizaron varias iteraciones del valor de 𝑉𝑐𝑜𝑟 hasta que no haya una diferencia 

significativa entre los valores calculados. Los valores del volumen de correlación obtenidos se 

observan en la Tabla 20, así como los valores del parámetro de solvatación preferencial de la 

sulfadiazina por el Carbitol 𝛿𝑥1,3. La Figura 23 muestra que los valores de 𝛿𝑥1,3 varían de forma no 

lineal con la proporción de Carbitol en todas las mezclas. 
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Los valores de 𝛿𝑥1,3 son negativos desde agua pura hasta 𝑥1 = 0,12 alcanzando un valor negativo 

máximo en 𝑥1 = 0,05 con una valor de 𝛿𝑥1,3 igual a −9,56 × 10−2, lo cual no es un valor lógico, ya 

que esto implicaría un valor negativo de 𝑥1,3
𝐿  igual a −0,046. Sin embargo, podría analizarse desde 

un punto de vista cualitativo indicando el fenómeno de hidratación preferencial de SD. Se han 

informado comportamientos similares con otros compuestos farmacéuticos en mezclas {Carbitol + 

agua (1)} tales como en Lamotrigina (Barzegar-Jalali et al., 2019), Ibrutinib (Martínez et al., 2016) y 

Apremilast (Abolghasem Jouyban et al., 2020). En estas mezclas ricas en agua, la acción cosolvente 

de Carbitol podría estar asociada a la ruptura de la estructura ordenada del agua alrededor de los 

anillos aromáticos de SD, aumentado así la solubilidad de SD. 

En mezclas con composición 0,12 < 𝑥1 < 1,00, los valores de 𝛿𝑥1,3 son positivos indicando la 

solvatación preferencial de SD por Carbitol. El parámetro de solvatación preferencial máximo por el 

cosolvente se observa en 𝑥1 = 0,25, es decir, en donde 𝛿𝑥1,3 = 3,73 × 10
−2. Cabe señalar que los 

valores máximos negativos y positivos de 𝛿𝑥1,3 son superiores a 1,00 × 10−2, por lo tanto, son 

consecuencia de efectos de solvatación preferenciales más que de la propagación de incertidumbres 

en los cálculos de las IKBI (Ben-Naim, 1998). Se podría deducir que en las mezclas en el rango 0,12 

< 𝑥1 < 1,00, la SD actúa como un ácido de Lewis con moléculas de Carbitol, ya que en este sistema 

el cosolvente tiene una naturaleza más básica que el agua debido a sus electrones no compartidos 

presentes en los átomos de oxígeno de los grupos éter e hidroxilo. 

 

 

Figura 23. Valores del parámetro de solvatación preferencial 𝛿𝑥1,3 de SD en mezclas {Carbitol (1) 

+ agua (2)} a 313,15 K. 
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Tabla 20. Propiedades asociadas a la Solvatación preferencial de la SD en mezclas {Carbitol (1) + 

agua (2)} a 313,15 K. 

𝑥1
 a 

D / 

kJ mol–1 

Q / 

kJ mol–1 

RT𝑘𝑇/ 

kJ mol–1 

𝑉1 / 

cm3 mol–1 

V2 / 

cm3 mol–1 

G1,3 / 

cm3 mol–1 

G2,3 / 

cm3 mol–1 

Vcor / 

cm3 mol–1 

100 

x1,3 

0,00 –167,79 2,604 1,190 130,47 18,08 –1314 –149 735 0,00 

0,05 –81,70 1,939 1,216 131,84 18,04 –871 –427 670 –9,56 

0,10 –47,96 1,614 1,242 133,05 17,94 –629 –544 921 –2,07 

0,15 –31,14 1,529 1,267 134,11 17,79 –457 –558 1120 2,25 

0,20 –21,67 1,603 1,293 135,01 17,60 –339 –514 1249 3,63 

0,25 –15,87 1,766 1,319 135,78 17,38 –266 –454 1350 3,73 

0,30 –12,07 1,963 1,345 136,43 17,14 –222 –400 1441 3,41 

0,35 –9,45 2,152 1,371 136,96 16,88 –197 –359 1529 3,01 

0,40 –7,59 2,300 1,396 137,38 16,63 –182 –330 1616 2,65 

0,45 –6,21 2,390 1,422 137,72 16,38 –172 –310 1702 2,34 

0,50 –5,16 2,412 1,448 137,96 16,16 –166 –296 1788 2,09 

0,55 –4,36 2,366 1,474 138,14 15,97 –162 –288 1874 1,89 

0,60 –3,72 2,261 1,500 138,25 15,81 –159 –285 1960 1,73 

0,65 –3,20 2,113 1,525 138,31 15,72 –157 –285 2044 1,58 

0,70 –2,79 1,947 1,551 138,33 15,68 –155 –287 2128 1,43 

0,75 –2,45 1,794 1,577 138,32 15,72 –154 –290 2210 1,26 

0,80 –2,16 1,688 1,603 138,28 15,84 –152 –290 2290 1,04 

0,85 –1,92 1,670 1,629 138,24 16,05 –151 –283 2368 0,77 

0,90 –1,72 1,784 1,655 138,19 16,37 –150 –268 2445 0,46 

0,95 –1,54 2,079 1,680 138,16 16,80 –149 –246 2522 0,19 

1,00 –1,39 2,604 1,706 138,14 17,36 –148 –222 2598 0,00 

 

5.4.2 Análisis de solvatación preferencial de la SD en sistemas {NMP (1) + Agua (2)}  

La Figura 24 muestra el comportamiento de transferencia de energía de Gibbs de SD desde agua pura 

a mezclas de {NMP (1) + agua (2)} a 298,15 y a 313,15 K. Estos valores se calcularon a partir de los 

datos de solubilidad del fármaco de fracción molar que se muestran en la Tabla 7, utilizando la 

ecuación (0.1). Es importante señalar que a T = 298,15 K el intervalo de composición de las mezclas 

corresponde a los casos en los que la fase solida corresponde al polimorfo I. Los valores obtenidos se 

correlacionaron con una función cociente de polinomios presentado en la ecuación (0.6), cuyos 

coeficientes y parámetros obtenidos se encuentran en la Tabla 21. Los valores de la energía de Gibbs 

de transferencia se pueden observar en la Tabla 22 y en la Figura 24. 

∆𝑡𝑟𝐺
°
3,2→1+2 =

𝑎 + 𝑐𝑥1
0,5 + 𝑒𝑥1

1 + 𝑏𝑥1
0,5 + 𝑑𝑥1

 (0.6) 

 



 

 

67 

 

Tabla 21. Coeficientes y parámetros estadísticos de la ecuación (0.6) aplicados a la energía de Gibbs 

de transferencia de la sulfadiazina (3) en mezclas {NMP (1) + agua (2)} a T = (298,15 y 313,15) K. 

T (K) a b c d e 𝑹𝟐Ajustado Error típico F 

298,15 0,02 –0,89 –25,97 1,00 –2,07 0,9997 0,1075 8058 

313,15 0,02 –0,63 –22,61 1,67 –27,80 0,9997 0,1222 10774 

 

Tabla 22. Energía de Gibbs de transferencia para SD desde agua pura hasta mezclas de {NMP (1) + 

agua (2)} a T = 298,15 K y 313,15 K. 

𝒘𝟏
𝒂 𝒙𝟏

𝒂 ∆𝒕𝒓𝑮
° [𝑲𝑱 𝒎𝒐𝒍−𝟏]

𝐛
 

298,15 K 313,15 K 

0,00 0,00 0,00 0,00 

0,10 0,020 -4,00 -3,80 

0,20 0,043 -6,56 -6,47 

0,30 0,072 -8,53 -8,49 

0,40 0,108 -10,66 -10,70 

0,50 0,154 -13,04 -12,98 

0,60 0,214 -15,52 -15,32 

0,70 0,298 -18,22 -18,05 

0,80 0,421 -21,01 -20,44 

0,90 0,621 - -22,78 

1,00 1,00 - -24,81 
𝑤1, 𝑥1  
𝑎 son las fracción másica y molar del NMP 

 𝑏  Promedio de la incertidumbre estándar relativa ur(∆trG°) = 0.045. 

 

 

Figura 24 Energía de Gibbs de transferencia de sulfadiazina (3) desde agua pura (2) hasta mezclas 

{N-metil-pirrolidona + agua (2)} a T = 298,15 K (○) y T = 313,15 K (●). 
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Se hallaron los valores de D a partir de la primera derivada de la ecuación (0.6) en función de la 

fracción molar del NMP en las mezclas cosolventes como se mostró en la ecuación (1.52). Este 

procedimiento se hizo variando en 0,05 la fracción molar del NMP. Los valores de D a 298,15 y 

313,15 K se encuentran en la Tabla 23 y Tabla 24 respectivamente.  

Para la temperatura de 298,15 K los valores de Q, RT𝜅𝑇, 𝑉̅1 y 𝑉̅2 fueron tomados de la literatura 

(Nozohouri et al., 2017). Para hallar los valores de Q a 313,15 K se utilizó la ecuación (1.53), 

utilizando para ello los valores de la energía Gibbs de exceso 𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐 de las mezclas cosolventes libres 

de soluto a 313,15 K, los cuales se calcularon a partir de los valores de 𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐 a 298,15 K usando las 

entalpías de exceso 𝐻1+2
𝐸𝑥𝑐 de acuerdo a como es propuesto por Marcus (Marcus, 2002a). Los valores 

de 𝐻1+2
𝐸𝑥𝑐 (J mol−1) a 298,15 K se hallaron mediante el polinomio brindado por la literatura (Marcus, 

2002b) el cual se encuentra en la ecuación (0.7). Finalmente, se hallaron los valores de 𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐 𝑎 313.15 

K siguiendo la ecuación (0.5) con 𝑇1 = 298.15 K y 𝑇2 = 313.15 K. Los valores de 𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐 y 𝐻1+2

𝐸𝑥𝑐 se 

encuentran en el Anexo H, mientras que los valores de Q a 313,15 K se encuentran en la Tabla 24. 

𝐻1+2
𝐸𝑥𝑐 = 𝑥1(1 − 𝑥1)[−9983 + 8917(1 − 2𝑥1) + 2496(1 − 2𝑥1)

2] (0.7) 

En la Tabla 24 también se muestra los valores de RT𝜅𝑇 a 313,15 K, los cuales se calcularon 

suponiendo un comportamiento aditivo del coeficiente de compresibilidad isotérmica 𝜅𝑇 (ecuación 

(1.48) calculados con los valores de 0,620 GPa−1 para NMP y 0,457 GPa−1 para agua (Marcus, 1998). 

Por otra parte, los volúmenes molares parciales de NMP y agua (Tabla 20) a 313,15 K de estas 

mezclas acuosas se calcularon mediante las ecuaciones (1.49) y (1.50) a partir de los valores de 

densidad de las mezclas reportados tomados de la literatura (Blanco et al., 2012), en donde V es el 

volumen molar de las mezclas calculado con la ecuación (1.51). 
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Tabla 23. Algunas propiedades asociadas a la solvatación preferencial de la sulfadiazina (3) en 

mezclas {NMP (1) + agua (2)} a T = 298,15 K. 

x1
 a D / 

kJ mol–1 

G1,3 / 

cm3 mol–1 

G2,3 / 

cm3 mol–1 

Vcor / 

cm3 mol–1 
100 x1,3 

0,00 –288,83 –2257,1 –148,9 736 0,00 

0,05 –78,74 –746,2 –307,0 735 –5,14 

0,10 –57,83 –564,8 –384,5 832 –3,78 

0,15 –46,63 –449,5 –423,4 950 –0,64 

0,20 –38,75 –367,7 –436,4 1054 1,74 

0,25 –32,61 –309,6 –435,3 1142 3,19 

0,30 –27,59 –268,5 –427,7 1219 3,98 

0,35 –23,37 –239,0 –417,4 1290 4,34 

0,40 –19,79 –217,4 –406,3 1356 4,42 

0,45 –16,71 –201,2 –394,8 1418 4,31 
a x1 es la fracción molar de NMP (1) en las mezclas {NMP (1) + agua (2)} libres de sulfadiazina. 

 

 

Tabla 24. Algunas propiedades asociadas a la solvatación preferencial de la sulfadiazina (3) en 

mezclas {NMP (1) + agua (2)} a T = 313,15 K. 

x1
 a D / 

kJ mol–1 

Q / 

kJ mol–1 
RT T / 

kJ mol–1 

V1 / 

cm3 mol–1 

V2 / 

cm3 mol–1 

G1,3 / 

cm3 mol–1 

G2,3 / 

cm3 mol–1 

Vcor / 

cm3 mol–1 

100 

x1,3 

0,00 –271,35 2,604 1,190 91,69 18,20 –2045,3 –148,8 738 0,00 

0,05 –81,42 2,402 1,211 92,59 18,17 –734,1 –305,7 741 –4,92 

0,10 –58,72 2,414 1,232 93,40 18,11 –545,2 –375,9 842 –3,40 

0,15 –45,88 2,541 1,253 94,12 18,01 –425,1 –403,6 958 –0,50 

0,20 –36,95 2,709 1,275 94,75 17,87 –343,8 –407,3 1059 1,53 

0,25 –30,27 2,863 1,296 95,30 17,71 –289,2 –400,6 1144 2,71 

0,30 –25,07 2,970 1,317 95,78 17,53 –252,3 –391,2 1221 3,35 

0,35 –20,94 3,014 1,338 96,19 17,34 –226,9 –382,5 1292 3,67 

0,40 –17,61 2,991 1,360 96,53 17,13 –209,1 –376,0 1359 3,81 

0,45 –14,89 2,907 1,381 96,82 16,92 –196,3 –371,7 1425 3,84 

0,50 –12,64 2,779 1,402 97,06 16,70 –186,6 –369,4 1488 3,78 

0,55 –10,78 2,628 1,423 97,24 16,50 –179,0 –368,0 1550 3,64 

0,60 –9,22 2,475 1,444 97,39 16,30 –172,8 –366,3 1609 3,42 

0,65 –7,91 2,345 1,466 97,50 16,12 –167,6 –362,3 1667 3,09 

0,70 –6,80 2,256 1,487 97,57 15,96 –162,9 –354,3 1724 2,67 

0,75 –5,85 2,223 1,508 97,62 15,83 –158,9 –341,2 1779 2,17 

0,80 –5,04 2,251 1,529 97,65 15,73 –155,5 –323,5 1832 1,64 

0,85 –4,35 2,332 1,551 97,67 15,67 –152,8 –303,2 1886 1,12 

0,90 –3,75 2,447 1,572 97,67 15,65 –150,8 –283,0 1940 0,67 

0,95 –3,23 2,557 1,593 97,67 15,68 –149,4 –265,5 1994 0,30 

1,00 –2,78 2,604 1,614 97,67 15,76 –148,4 –252,6 2049 0,00 
a x1 es la fracción molar de NMP (1) en la mezclas {NMP (1) + agua (2)} libres de sulfadiazina. 
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El valor del volumen molar parcial de la SD calculado fue de 150,0 cm3mol−1, cuyo procedimiento 

se encuentra en el Anexo F. El valor del radio molecular de la sulfadiazina 𝑟3 se calculó como 0,390 

nm mediante la ecuación (1.55). Los valores de 𝐺1,3 y 𝐺2,3, se hallaron mediante la ecuaciones (1.46) 

y (1.47). Como se puede observar en las Tabla 23 y Tabla 24, se obtuvieron resultados negativos para 

𝐺1,3 y 𝐺2,3 para todos los casos. También se observó que para ambas temperaturas (298,15 y 313,15 

K) los valores de 𝐺1,3 eran menores a los de 𝐺2,3 en el intervalo de composición de 0,00 y 0,15 en 

fracción molar del NMP., mientras que a partir de 𝑥1 = 0,15 hasta NMP puro se pudo observar que 

𝐺1,3 > 𝐺2,3. 

Para poder hallar el parámetro 𝑉𝑐𝑜𝑟 , se utilizaron las ecuaciones (1.43), (1.44) y (1.54) para hallar las 

tres variables faltantes: 𝑥1,3
𝐿 , 𝑉𝑐𝑜𝑟 y 𝛿𝑥1,3, resolviendo un sistema de 3 ecuaciones con 3 incógnitas. 

De esta manera, se realizan varias iteraciones del valor de 𝑉𝑐𝑜𝑟 hasta que no haya una diferencia 

significativa entre los valores calculados. Los valores del volumen de correlación obtenidos para 

ambas temperaturas se observan en la Tabla 23 y Tabla 24, así como los valores del parámetro de 

solvatación preferencial de la sulfadiazina por NMP 𝛿𝑥1,3. 

En la Figura 25 se muestra como los valores de 𝛿𝑥1,3 varían de forma no lineal con la proporción de 

NMP en todas las mezclas. También se observa que la adición de NMP al agua hace negativos los 

valores de 𝛿𝑥1,3  de sulfadiazina, en el rango de composición de mezcla desde agua pura hasta 𝑥1 =

0,17 Los máximos valores negativos se obtienen en la mezcla 𝑥1 = 0,05 con un valor de 𝛿𝑥1,3 igual 

a −5,14 × 10−2 para la temperatura de 298,15 K e igual a −4,92 × 10−2 para la temperatura de 

313,15 K. El primer caso no es lógico porque implicaría un valor negativo de 𝑥1,3
𝐿  igual a −4 × 10−3. 

Sin embargo, desde un punto de vista cualitativo, estos valores negativos indicarían que la 

sulfadiazina se solvata preferentemente por agua a ambas temperaturas. Además, debido a que las 

magnitudes de estos valores de 𝛿𝑥1,3 son superiores a 1,00 × 10−2, se establece que estos son una 

consecuencia de los efectos de solvatación preferencial real por el agua más que una consecuencia de 

la propagación de las incertidumbres en los cálculos de las IKBI (Ben-Naim, 1998). La acción 

cosolvente de NMP que se evidencia en el aumento de la solubilidad de la sulfadiazina en este 

intervalo de composición podría estar asociada a la ruptura de la estructura ordenada del agua 

alrededor de los anillos aromáticos de la sulfadiazina. 

Para el intervalo de composición de 0,17 < 𝑥1 <1,00 a T = 313,15 K, y de 0,17 <  𝑥1 ≤ 0,45 a T = 

298,15 K, todos los valores de 𝛿𝑥1,3 son positivos, lo que indica la solvatación preferencial de 

sulfadiazina por NMP. Los valores máximos de 𝛿𝑥1,3se obtuvieron en las mezclas  𝑥1 = 0,40 (𝛿𝑥1,3 =

4,42 × 10−2) para 298,5 K y  𝑥1 = 0,45 (𝛿𝑥1,3 = 3,84 × 10
−2) para 313,15 K. Estos máximos valores 
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positivos de 𝛿𝑥1,3 también son mayores que 1,00 × 10−2. Desde el punto de vista del mecanismo 

molecular asociado al proceso, se puede deducir que en esta región de composición la sulfadiazina 

está actuando como un ácido de Lewis frente a los electrones no compartidos del grupo amida y 

carbonilo del cosolvente NMP. Es de destacar que este cosolvente es más básico que el agua, debido 

a sus propiedades como aceptor de enlace de hidrógeno, lo cual se puede corroborar por su parámetro 

de Kamlet-Taft (indicador de basicidad) igual a β = 0,77 para NMP y 0,47 para el agua (Marcus, 

1998). Por otro lado, como se muestra en la Figura 25, los efectos de solvatación preferencial son 

ligeramente más altos en T = 298,15 K que en T = 313,15 K. 

 

 

Figura 25. Valores del parámetro de solvatación preferencial 𝛿𝑥1,3 de SD en mezclas {NMP (1) + 

agua (2)} a T = 298,15 K (○) y T = 313,15 K (●). 

 

5.4.3 Comparación de perfiles de solvatación preferencial de la sulfadiazina en diferentes 

mezclas cosolventes 

En la Figura 26 se muestra los parámetros de solvatación preferencial de la sulfadiazina a T = 313.15 

K en diferentes mezclas cosolventes. Los valores más altos del parámetro 𝛿𝑥1,3  se observan en la 

mezclas cosolventes {1-4 Dioxano (1) + agua (2)}, seguida de la mezcla de NMP y Carbitol, 

indicando que en estos medios se dan las solvataciones preferenciales más altas de sulfadiazina con 

respecto al cosolvente, indicando mayor afinidad. Por otra parte, los valores de 𝛿𝑥1,3  más negativos 

se dieron en medio {1- Propanol (1) + Agua (2)}. Las mezclas acuosas de Carbitol, NMP y metanol 

fueron las únicas que solo exhibieron una región en donde la sulfadiazina era solvatada 

preferencialmente por el agua, mientras que para las otras mezclas acuosas con 1-propanol, etanol y 
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1-4 dioxano se observaron 2 zonas de hidratación preferencial de la sulfadiazina. Esto se debe a que 

las solubilidades máximas de la sulfadiazina en estos sistemas de disolventes binarios se observan en 

una mezcla en lugar del cosolvente puro.  

 

 

Figura 26. Perfil de Solvatación Preferencial de sulfadiazina (3) en diferentes mezclas cosolventes a 

313,15 K. ●: Carbitol (1) + agua (2), ○: Etanol (1) + agua (2) (Daniel Ricardo Delgado & Martínez, 

2014), ▲: NMP (1) + agua (2), : Metanol (1) + agua (2) (Daniel R. Delgado & Martínez, 2014a), 

◊: 1-Propanol (1) + agua (2) (Daniel R. Delgado & Martínez, 2014b), □: 1-4 Dioxano (1) + agua (2) 

(Jiménez et al., 2015).  

 

5.5 Modelos matemáticos aplicados en la predicción y correlación de la solubilidad 

de la sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} y {NMP (1) + agua (2)}.  

 

5.5.1 Aplicación del modelo de Yalkowsky-Roseman para la estimación de la solubilidad de 

SD en mezclas cosolventes {Carbitol (1) + agua (2)} 

En la Tabla 25 se muestran los valores de solubilidad calculados mediante la ecuación (1.56) con sus 

respectivos valores de error porcentual. Se calculó el error porcentual (%E) para cada dato mediante 

la ecuación (0.8) siendo 𝑥3
𝑒𝑥𝑝

 la solubilidad experimental obtenida en este estudio y la 𝑥3
𝑙𝑖𝑡 la obtenida 

mediante el modelo. Se puede observar que los valores de error aumentan al disminuir la temperatura, 

y que los valores más bajos se observaron para la composición de mezcla de 𝑤1 = 0,9. Con el fin de 
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estimar un error global promedio del alcance del modelo para predecir los datos de solubilidad, se 

calculó un error porcentual medio o MPD (por sus siglas en ingles “mean percentage deviation”) para 

todo el conjunto de datos de solubilidad (N) mediante la ecuación (0.9). El MPD calculado fue de 

40,2 %.  

%𝑬 = 𝟏𝟎𝟎 ×
|𝒙𝟑
𝒆𝒙𝒑
− 𝒙𝟑

𝒍𝒊𝒕|

𝒙𝟑
𝒆𝒙𝒑  (0.8) 

𝑴𝑷𝑫 =
𝟏𝟎𝟎

𝑵
×∑

|𝒙𝟑
𝒆𝒙𝒑
− 𝒙𝟑

𝒍𝒊𝒕|

𝒙𝟑
𝒆𝒙𝒑

𝑵

𝒊=𝟎

 (0.9) 

 

Tabla 25. Valores de solubilidad de sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + Agua (2)} obtenidos 

mediante el modelo logarítmico-lineal de Yalkowsky-Roseman. 

 10000 𝒙𝟑 

𝒘𝟏 278,15K % E 283,15 % E 288,15 % E 293,15 % E 298,15 % E 303,15 % E 308,15 % E 313,15 % E 

0 0,019 0,0 0,025 0,0 0,032 0,0 0,040 0,0 0,051 0,0 0,063 0,0 0,080 0,0 0,100 0,0 

0,1 0,043 82,1 0,055 77,4 0,069 72,9 0,083 66,4 0,105 57,2 0,127 49,8 0,158 36,7 0,191 24,6 

0,2 0,096 80,1 0,122 76,7 0,148 71,1 0,175 65,7 0,216 59,0 0,254 50,3 0,311 40,0 0,364 27,0 

0,3 0,218 78,2 0,268 73,7 0,319 69,5 0,369 64,5 0,442 55,2 0,510 51,1 0,611 41,8 0,696 30,1 

0,4 0,492 76,7 0,590 72,6 0,687 68,8 0,777 64,7 0,906 56,3 1,023 53,8 1,202 46,2 1,329 37,3 

0,5 1,11 75,0 1,30 71,6 1,48 68,3 1,64 66,2 1,86 58,5 2,05 55,9 2,36 49,7 2,54 43,6 

0,6 2,52 70,1 2,86 65,6 3,19 61,7 3,44 60,6 3,81 54,2 4,12 53,5 4,65 46,2 4,85 41,5 

0,7 5,68 61,9 6,30 59,0 6,88 55,4 7,24 53,8 7,80 45,9 8,26 47,4 9,14 42,7 9,27 38,8 

0,8 12,8 44,9 13,9 42,2 14,8 39,0 15,2 39,4 16,0 33,2 16,6 34,2 18,0 26,6 17,7 25,4 

0,9 29,0 20,5 30,6 18,8 32,0 17,6 32,1 16,1 32,8 13,7 33,2 11,9 35,4 6,5 33,8 8,8 

1 65,6 0,0 67,3 0,0 69,0 0,0 67,5 0,0 67,2 0,0 66,7 0,0 69,6 0,0 64,6 0,0 

 

La ecuación (1.57) también puede ser usada para correlacionar la solubilidad en escala de molaridad 

(mol l−1) en función de la fracción volumétrica del cosolvente 𝑓1, lo cual es útil ya que permite hallar 

el parámetro σ (poder de disolución del cosolvente) como se puede observar en la ecuación (1.62). 

En la Figura 27 se observa el logaritmo de la solubilidad en escala de molaridad experimental en 

comparación con la solubilidad obtenida por medio del modelo log-lineal a 313, 15 K. Es importante 

aclarar que los valores de solubilidad que se utilizaron fueron el promedio de la solubilidad que se 

obtuvo en mezclas acuosas de Carbitol y para Carbitol puro, teniendo en cuenta que estos valores no 

variaron al variar la temperatura. En todos los casos se observaron desviaciones positivas con respecto 

al comportamiento aditivo. Esto se debe a que el modelo no tiene en cuanta la alta solvatación de la 
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sulfadiazina por parte del Carbitol debido a su afinidad con el solvente, aumentando así su solubilidad 

en proporciones más altas en comparación de otros solventes como se vio anteriormente en la Figura 

17. El valor de σ obtenido para este sistema fue de 4,50.  

 

 

Figura 27. Logaritmo natural de la solubilidad en escala molar de sulfadiazina en mezclas {Carbitol 

(1) + agua (2)} en función de la fracción volumétrica del Carbitol a 313,15 K. La línea punteada 

representa la solubilidad calculada mediante el modelo de Yalkowsky-Roseman. 

 

5.5.2 Aplicación del modelo de Yalkowsky-Roseman para la estimación de la solubilidad de 

SD en mezclas cosolventes {NMP (1) + agua (2)} 

En la Tabla 26 se muestran los valores de solubilidad calculados mediante la ecuación (1.56) con sus 

respectivos valores de error porcentual. Se calculó el error porcentual (%E) para cada dato mediante 

la ecuación (0.8). Se puede observar que los valores de error son menores a altas temperaturas (313,15 

K y 308,15 K). Para las composiciones de mezcla desde  𝑤1 = 0,1 hasta 𝑤1 = 0,7, los valores de 

error más altos se dan en las temperaturas más bajas (desde 278,15 hasta 293,15 K), mientras que 

para 𝑤1 = 0,8 y 0,9 valores más altos de error se da en las temperaturas de 298,15 K y 303,15 K). El 

MPD calculado fue de 46,1 %.  
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Tabla 26. Valores de solubilidad de sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + Agua (2)} obtenidos 

mediante El modelo logarítmico-lineal de Yalkowsky-Roseman. 

 10000𝒙𝟑 

𝒘𝟏 278,15K %E 283,15K %E 288,15K %E 293,15K %E 298,15K %E 303,15K %E 308,15K %E 313,15K %E 

0 0,019 0,0 0,0251 0,0 0,0318 0,0 0,0396 0,0 0,0513 0,0 0,0632 0,0 0,0803 0,0 0,0998 0,0 

0,1 0,045 56,8 0,0593 56,8 0,0743 53,5 0,0920 57,5 0,1170 54,5 0,1431 52,3 0,2119 40,4 0,2588 39,8 

0,2 0,109 66,2 0,140 64,4 0,173 63,5 0,213 62,6 0,267 63,2 0,324 64,3 0,559 47,3 0,671 44,0 

0,3 0,260 67,5 0,331 63,9 0,405 65,1 0,495 64,9 0,608 62,0 0,734 60,4 1,476 34,5 1,740 33,2 

0,4 0,624 68,7 0,784 65,3 0,945 65,4 1,150 63,3 1,386 63,3 1,662 61,6 3,897 25,0 4,512 25,7 

0,5 1,50 71,9 1,85 69,4 2,21 70,5 2,67 67,7 3,16 68,0 3,76 66,4 10,29 19,8 11,70 19,9 

0,6 3,59 79,4 4,38 77,4 5,15 76,5 6,19 74,1 7,20 73,3 8,52 71,1 27,15 18,4 30,34 15,5 

0,7 8,60 80,5 10,4 80,8 12,0 80,7 14,4 80,6 16,4 79,4 19,3 77,5 71,6 24,2 78,7 23,2 

0,8 20,6 61,6 24,5 63,0 28,1 67,0 33,4 68,6 37,4 84,8 43,7 82,5 189,1 24,8 204,0 20,3 

0,9 49,4 32,0 57,9 37,9 65,6 44,4 77,4 50,1 85,3 59,8 98,9 83,3 499,1 18,8 528,9 16,1 

1 118,5 0,0 136,8 0,0 153,1 0,0 179,7 0,0 194,4 0,0 223,9 0,0 1317 0,0 1371 0,0 

 

Como se indicó en la ecuación (1.62), se puede correlacionar la solubilidad en escala de molaridad 

(mol l−1) en función de la fracción volumétrica del cosolvente 𝑓1, lo cual es útil ya que permite hallar 

el parámetro σ. En la Figura 28 se observa el logaritmo de la solubilidad en escala de molaridad 

experimental en comparación con la solubilidad obtenida por medio del modelo log-lineal a 313, 15 

K. En todos los casos se observaron desviaciones positivas con respecto al comportamiento aditivo. 

El valor de σ obtenido para este sistema fue de 7,74, el cual es más alto que el obtenido con el Carbitol 

lo cual explica por qué a 313,15 K la sulfadiazina presenta mayor solubilidad en mezclas acuosas de 

NMP que en mezclas acuosas de Carbitol.  
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Figura 28. Logaritmo natural de la solubilidad en escala molar de sulfadiazina en mezclas {NMP (1) 

+ agua (2)} en función de la fracción volumétrica del Carbitol a 313,15 K. La línea punteada 

representa la solubilidad calculada mediante el modelo de Yalkowsky-Roseman. 

 

5.5.3 Aplicación del modelo de Jouyban-Acree para la estimación de la solubilidad de SD en 

mezclas cosolventes {Carbitol (1) + agua (2)} 

El modelo Jouyban-Acree es una importante herramienta la cual describe la solubilidad de un soluto 

en una mezcla binaria de cosolventes a diferentes temperaturas como se indicó en la ecuación (1.63). 

Los términos 𝐽0, 𝐽1 y 𝐽2, que se muestran en la ecuación (0.10) son las constantes del modelo las 

cuales se calcularon mediante un análisis de regresión de mínimos cuadrados, utilizando los datos de 

las solubilidades experimentales. 

ln 𝑥3(1+2) = 𝑤1 ln 𝑥3,1 + 𝑤2 ln 𝑥3,2 + (
𝑤1𝑤2
𝑇
) [𝐽2(𝑤1 −𝑤2)

2 + 𝐽1(𝑤1 − 𝑤2) + 𝐽0] (0.10) 

Al ajustar los valores experimentales al modelo, se obtuvo la siguiente ecuación, con sus respectivas 

constantes calculadas: 

ln 𝑥3(1+2) = 𝑤1 ln 𝑥3,1+ 𝑤2 ln 𝑥3,2+ (
𝑤1𝑤2
𝑇
)[913,429(𝑤1 − 𝑤2)

2− 850,614(𝑤1 −𝑤2) + 1084,884] (0.11) 

En la Tabla 27 se presentan los valores de solubilidad en fracción molar, calculados mediante el 

modelo de Jouyban-Acree en función de la composición del solvente, junto con los correspondientes 

valores de error estándar. Al comparar globalmente los resultados con el modelo de Jouyban-Acree, 

el rango de porcentaje de error varía desde un valor máximo del 100,5% (para la solubilidad en 𝑤1 =
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0,3 para 313,15 K) y un valor mínimo del 0,65% (para la solubilidad en 𝑤1 = 0,8 para 288,15 K). El 

MPD se halló mediante la ecuación (0.9), y su valor calculado fue de 19,0%. 

 

Tabla 27. Valores de solubilidad de sulfadiazina expresados en fracción molaren mezclas {Carbitol 

(1) + Agua (2)} obtenidos mediante el modelo Jouyban-Acree. 

 10000𝒙𝟑 

𝒘𝟏 278,15K %E 283,15K %E 288,15K %E 293,15K %E 298,15K %E 303,15K %E 308,15K %E 313,15K %E 

0 0,019 0,0 0,025 0,0 0,032 0,0 0,040 0,0 0,051 0,0 0,063 0,0 0,080 0,0 0,100 0,0 

0,1 0,091 61,6 0,117 52,2 0,143 43,5 0,172 31,0 0,214 12,9 0,255 0,9 0,314 25,7 0,375 48,2 

0,2 0,292 39,9 0,361 31,0 0,430 15,9 0,502 2,0 0,606 15,2 0,702 37,3 0,844 63,0 0,974 95,2 

0,3 0,714 28,5 0,859 15,8 1,002 4,1 1,138 9,5 1,337 35,6 1,515 45,2 1,783 70,0 1,996 100,5 

0,4 1,501 29,1 1,763 18,0 2,015 8,5 2,237 1,5 2,563 23,7 2,845 28,3 3,286 47,2 3,577 68,7 

0,5 2,95 33,8 3,39 25,9 3,80 18,8 4,13 14,8 4,61 3,0 5,02 8,0 5,70 21,3 6,04 34,1 

0,6 5,72 32,0 6,41 23,0 7,05 15,4 7,50 14,2 8,19 1,5 8,75 1,3 9,75 12,8 10,06 21,3 

0,7 11,14 25,3 12,20 20,5 13,17 14,6 13,71 12,6 14,61 1,3 15,31 2,5 16,78 5,2 16,84 11,3 

0,8 21,6 7,3 23,1 3,6 24,5 0,7 25,0 0,7 26,0 8,5 26,7 6,0 28,7 17,3 28,1 18,3 

0,9 40,0 9,4 41,9 11,2 43,6 12,3 43,5 13,6 44,2 16,3 44,6 18,2 47,2 24,8 44,9 21,2 

1 65,6 0,0 67,3 0,0 69,0 0,0 67,5 0,0 67,2 0,0 66,7 0,0 69,6 0,0 64,6 0,0 

 

 

5.5.4 Aplicación del modelo de Jouyban-Acree para la estimación de la solubilidad de SD en 

mezclas cosolventes {NMP (1) + Agua (2)} 

Al ajustar los valores experimentales al modelo que se muestra en la ecuación (0.10), se obtuvo la 

siguiente ecuación, con sus respectivas constantes calculadas: 

ln 𝑥3(1+2) = 𝑤1 ln 𝑥3,1 + 𝑤2 ln 𝑥3,2 + (
𝑤1𝑤2
𝑇
) [914,660(𝑤1− 𝑤2)

2 − 827,387(𝑤1 − 𝑤2) + 983,535] (0.12) 

En la Tabla 28 se presentan los valores de solubilidad en fracción molar, calculados mediante el 

modelo de Jouyban-Acree en función de la composición del solvente, junto con los correspondientes 

valores de error estándar. Al comparar globalmente los resultados con el modelo de Jouyban-Acree, 

el rango de porcentaje de error varía desde un valor máximo del 88,9% (para la solubilidad en 𝑤1 =

0,4 para 308,15 K) y un valor mínimo del 0,16% (para la solubilidad en 𝑤1 = 0,3 para 293,15 K). El 

MPD se halló mediante la ecuación (0.9), y su valor calculado fue de 26,7%. 
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Tabla 28. Valores de solubilidad de sulfadiazina expresados en fracción molar en mezclas {NMP (1) 

+ Agua (2)} obtenidos mediante el modelo Jouyban-Acree. 

 10000𝒙𝟑 

𝒘𝟏 278,15K %E 283,15K %E 288,15K %E 293,15K %E 298,15K %E 303,15K %E 308,15K %E 313,15K %E 

0 0,019 0,0 0,025 0,0 0,032 0,0 0,040 0,0 0,051 0,0 0,063 0,0 0,080 0,0 0,100 0,0 

0,1 0,093 11,1 0,121 12,1 0,149 6,6 0,182 15,7 0,229 10,8 0,278 7,6 0,407 14,4 0,491 14,2 

0,2 0,307 4,4 0,390 1,0 0,474 0,4 0,573 0,4 0,704 2,8 0,842 7,3 1,431 34,9 1,691 41,2 

0,3 0,784 2,0 0,979 6,5 1,174 1,1 1,411 0,2 1,701 6,2 2,019 9,1 3,995 77,2 4,635 78,0 

0,4 1,735 12,9 2,141 5,1 2,538 7,0 3,035 3,1 3,599 4,8 4,248 1,8 9,811 88,9 11,195 84,4 

0,5 3,62 32,0 4,41 27,1 5,18 30,8 6,17 25,2 7,21 27,0 8,47 24,3 22,84 78,2 25,66 75,6 

0,6 7,50 57,0 9,04 53,3 10,50 52,1 12,47 47,9 14,33 46,8 16,76 43,2 52,82 58,9 58,41 62,7 

0,7 15,72 64,4 18,73 65,2 21,53 65,5 25,48 65,6 28,81 63,9 33,55 60,9 123,50 30,7 134,42 31,3 

0,8 33,0 38,6 38,8 41,3 44,2 48,1 52,1 51,0 58,0 76,4 67,2 73,0 288,9 14,8 309,6 21,0 

0,9 66,3 8,8 77,2 17,2 87,0 26,2 102,3 34,1 112,2 47,2 129,4 78,2 650,5 5,9 686,4 8,9 

1 118,5 0,0 136,8 0,0 153,1 0,0 179,7 0,0 194,4 0,0 223,9 0,0 1317,3 0,0 1371,4 0,0 

 

 

5.5.5 Aplicación del modelo extendido de Hildebrand para la estimación de la solubilidad de 

SD en mezclas cosolventes {Carbitol (1) + agua (2)} 

En la Tabla 29 se muestran los valores de solubilidad de la sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + 

agua (2)} a 313,15 K obtenidos con la ecuación (1.64) para soluciones regulares. Para poder 

determinar la solubilidad de la sulfadiazina, se halló el volumen molar de la sulfadiazina 𝑉3 (Anexo 

F), obteniendo un valor de 150,0 cm3 mol−1. También se obtuvieron los parámetros de solubilidad 

de Hildebrand y las fracciones volumétricas del cosolvente, 1+2 y 𝜑1+2 respectivamente, mediante 

las ecuaciones (1.66) y (1.67).  

En la Figura 29 se muestra el logaritmo de los valores promedio de solubilidad de la sulfadiazina en 

mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 313,15 K (Tabla 6), en comparación con los valores de solubilidad 

obtenidos con el modelo de soluciones regulares hallados mediante la ecuación (1.64), y con los 

valores de la solubilidad ideal hallados mediante la ecuación (1.34). Se puede observar que hay gran 

diferencia de los valores de solubilidad obtenidos mediante el modelo en comparación con los 

experimentales sobre todo para mezclas ricas en agua, ya que en estas mezclas el parámetro de 

solubilidad de Hildebrand del soluto (28,9 MPa1/2) es muy diferente al de la mezcla solvente, por lo 

cual lleva a que el comportamiento de la solubilidad se aleje al comportamiento de una solución 
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regular o casi-ideal. También se puede observar que ningún punto de la curva de solubilidad calculada 

mediante el modelo de soluciones regulares toca a la curva de la solubilidad ideal. 

Se puede deducir que este modelo no brinda valores de solubilidad que concuerdan con los 

experimentales. Según la ecuación (1.64), cuando el parámetro de solubilidad de Hildebrand del 

soluto es igual al de la mezcla cosolvente entonces se logra la máxima solubilidad. Sin embargo, el 

máximo expuesto por el modelo de soluciones regulares se da para 𝑤1 = 0,7, mientras que en los 

valores experimentales se da en Carbitol puro. Este desplazamiento del máximo de solubilidad por 

parte del modelo a mezclas más polares podría deberse a que el descriptor de polaridad, en este caso 

el parámetro de solubilidad de Hildebrand no tiene en cuenta la influencia del solvente en la polaridad 

del soluto.  

 

Tabla 29. Solubilidad de la sulfadiazina a en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} obtenida de forma 

experimental y calculada mediante el método de las soluciones regulares a 313,15 K. 

𝒘𝟏
𝒂 𝝋𝟏+𝟐

𝒃 𝜹𝟏+𝟐
𝒄
 𝒙𝟑

𝒆𝒙𝒑𝒅 𝒙𝟑
𝑪𝒂𝒍𝒄𝒆  E % 

0 0,9999 47,37 9,98 × 10−6 1,45 × 10−11 100,0 

0,1 0,9999 44,79 2,48 × 10−5 2,38 × 10−9 100,0 

0,2 0,9998 42,23 5,11 × 10−5 1,79 × 10−7 99,6 

0,3 0,9997 39,67 1,02 × 10−4 6,21 × 10−6 93,9 

0,4 0,9995 37,13 2,16 × 10−4 1,01 × 10−4 53,5 

0,5 0,9991 34,60 4,61 × 10−4 7,67 × 10−4 66,4 

0,6 0,9986 32,07 8,49 × 10−4 2,78 × 10−3 227,2 

0,7 0,9978 29,56 1,53 × 10−3 4,83 × 10−3 215,3 

0,8 0,9968 27,06 2,43 × 10−3 4,09 × 10−3 68,3 

0,9 0,9955 24,57 3,77 × 10−3 1,70 × 10−3 54,9 

1 0,9927 22,10 6,72 × 10−3 3,58 × 10−4 94,7 

𝑤1
𝑎  Fracción másica del Carbitol. 

𝜑1+2
𝑏  Fraccion volumétrica de la mezcla cosolvente. 
𝛿1+2
𝑐  Parametro de solubilidad de Hildebrand de la mezcla cosolvente (MPa1/2).  

𝑥3
𝑒𝑥𝑝𝑑  Solubilidad experimental de la sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 313,15 K. 

𝒙𝟑
𝒄𝒂𝒍𝒄𝒆  Solubilidad de la sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 313,15 K calculada mediante el método 

de las soluciones regulares. 
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Figura 29. Logaritmo de la solubilidad 𝑥3. Valores ●: experimentales, ◊: ideales y □: los obtenidos 

mediante el modelo de soluciones regulares de la sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 

313,15 K.  

Se determinaron los valores de los parámetros A (cm3 J−1), parámetro de Walker K (J cm3), y factor 

W (J cm−3) obtenido mediante datos experimentales y calculado a partir de modelos polinómicos 

regulares de orden 1, 2, 3, 4 y 5 en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)}, los cuales se muestran en la 

Tabla 30. El factor W representa las desviaciones de las soluciones respecto a las soluciones regulares, 

debido principalmente a interacciones de tipo enlace de hidrogeno entre el soluto y los solventes 

(Reillo et al., 1995). En este sistema, la sulfadiazina, el Carbitol y el agua pueden establecer dichos 

enlaces ya sea siendo aceptores o donadores de los enlaces de hidrogeno. Por ejemplo, la presencia 

de donadores como el hidrógeno presente en el grupo hidroxilo del Carbitol y los hidrógenos 

presentes en las aminas de la sulfadiazina. También están presentes grupos aceptores como los 

oxígenos presentes en los grupos alcoxi en el Carbitol, y la presencia de átomos de nitrógeno en las 

aminas y los átomos de oxígeno en el grupo sulfona de la sulfadiazina. En la Figura 30 se puede 

observar que a medida que la polaridad de la mezcla disminuye por la adición de Carbitol, el valor de 

W también disminuye. Así mismo se puede observar cómo su comportamiento se desvía de la 

linealidad.  

Como el valor W se aleja de la linealidad, se planteó describir su comportamiento en función de 𝛿1+2, 

mediante modelos polinómicos que permitan definir valores de W, los cuales a su vez se utilizaron 

para predecir valores de solubilidad con mayor predicción con respecto a los valores experimentales. 

Dichos valores de W se muestran en la Tabla 30. Los polinomios y los coeficientes hallados para 

hallar los W calculados, así como los parámetros estadísticos de cada regresión se encuentran en el 

Anexo I.  
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Tabla 30. Valores del coeficiente de actividad de la sulfadiazina, Factor A (cm3 J−1), parámetro de 

Walker K (J cm3), y factor W (J cm3) obtenido mediante datos experimentales y calculado a partir de 

modelos polinómicos regulares de orden 1, 2, 3, 4 y 5 en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)}.  

𝐰𝟏
𝒂 𝜹𝟏+𝟐

𝒃
 𝐥𝐨𝐠ϒ𝟑 100*A K 𝑾𝒆𝒙𝒑 

𝑾𝒄𝒂𝒍𝒄𝒖𝒍𝒂𝒅𝒐 

1 2 3 4 5 

0 47,37 2,696 2,501 0,543 1485,8 1440,3 1485,9 1486,0 1486,1 1485,8 

0,1 44,79 2,301 2,501 0,531 1374,9 1356,6 1374,4 1374,4 1374,2 1374,8 

0,2 42,23 1,987 2,501 0,520 1269,5 1273,2 1269,6 1269,6 1269,4 1269,5 

0,3 39,67 1,686 2,500 0,511 1170,9 1190,1 1171,5 1171,5 1171,5 1171,0 

0,4 37,13 1,360 2,499 0,503 1079,7 1107,5 1080,0 1080,0 1080,1 1079,7 

0,5 34,60 1,031 2,497 0,498 995,4 1025,1 994,9 994,9 995,1 995,1 

0,6 32,07 0,766 2,495 0,494 916,6 943,2 916,3 916,3 916,4 916,9 

0,7 29,56 0,510 2,490 0,494 844,4 861,6 843,9 844,0 844,0 844,4 

0,8 27,06 0,310 2,486 0,497 777,6 780,4 777,8 777,9 777,7 777,6 

0,9 24,57 0,118 2,479 0,505 717,2 699,5 717,9 717,9 717,7 717,1 

1 22,10 -0,132 2,465 0,520 664,4 618,9 664,0 663,9 664,1 664,4 

𝑤1
𝑎  Fracción másica del Carbitol en las mezclas libres de soluto. 

𝛿1+2
𝑏  Parametro de solubilidad de Hildebrand de la mezcla cosolvente (MPa1/2).  

 

 

Figura 30. Variación del factor W de la sulfadiazina en función del parámetro de solubilidad de 

Hildebrand de la mezcla {Carbitol (1) + agua (2)} a 313,15 K.  

 

En la Tabla 31 se pueden observar los valores de la solubilidad calculados por regresión utilizando 

diferentes valores del factor W, así como también se pueden ver los porcentajes de error entre la 

solubilidad calculada y la experimental calculada con la ecuación (0.8) así como el cálculo del error 
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porcentual promedio o %MPD calculado por medio de la ecuación (0.9). Se determinó que entre 

mayor fuera el orden del polinomio menor era el error porcentual de los datos de solubilidad 

calculados, en donde el polinomio de orden 5 fue el que logro una mejor correlación con respecto a 

los datos experimentales, con un %MPD de tan solo 0,88%.  

Tabla 31. Solubilidad de la sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 313,15 K calculada 

a partir del método extendido de Hildebrand.  

𝐰𝟏
𝒂 𝜹𝟏+𝟐

𝒃
 𝟏𝟎𝟒𝒙𝟑

𝒆𝒙𝒑 
𝟏𝟎𝟒𝒙𝟑

𝒄𝒂𝒍𝒄𝒖𝒍𝒂𝒅𝒐𝒆 % Error 

1 2 3 4 5 1 2 3 4 5 

0 47,37 0,0998 0,0005 0,1007 0,1017 0,1037 0,1001 99,47 0,92 1,87 3,88 0,31 

0,1 44,79 0,2479 0,0300 0,2339 0,2334 0,2288 0,2458 87,89 5,66 5,85 7,72 0,87 

0,2 42,23 0,5107 0,7793 0,5192 0,5156 0,5057 0,5107 52,61 1,68 0,97 0,97 0,001 

0,3 39,67 1,022 9,379 1,103 1,095 1,092 1,040 817,56 7,89 7,12 6,84 1,75 

0,4 37,13 2,164 52,87 2,242 2,233 2,264 2,162 2342,75 3,61 3,18 4,59 0,13 

0,5 34,60 4,609 140,9 4,368 4,369 4,456 4,467 2956,84 5,23 5,21 3,34 3,09 

0,6 32,07 8,490 179,4 8,150 8,187 8,290 8,701 2013,57 4,00 3,56 2,36 2,49 

0,7 29,56 15,32 110,4 14,57 14,68 14,62 15,30 620,71 4,90 4,22 4,59 0,13 

0,8 27,06 24,27 33,30 24,95 25,12 24,63 24,29 37,24 2,82 3,52 1,50 0,10 

0,9 24,57 37,73 4,996 40,94 41,01 40,24 37,52 86,76 8,51 8,69 6,65 0,55 

1 22,10 67,18 0,3843 64,31 63,72 64,97 67,33 99,43 4,27 5,15 3,29 0,22 
       %MPD 837 4,50 4,49 4,16 0,88 

𝑤1
𝑎  Fracción másica del Carbitol en las mezclas libres de soluto. 

𝛿1+2
𝑏  Parametro de solubilidad de Hildebrand de la mezcla cosolvente (MPa1/2).  

 

5.5.6 Aplicación del modelo extendido de Hildebrand para la estimación de la solubilidad de 

SD en mezclas cosolventes {NMP (1) + agua (2)} 

En la Tabla 32 se muestran los valores de solubilidad de la sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua 

(2)} a 313,15 K obtenidos con la ecuación (1.64) para soluciones regulares. Para poder determinar la 

solubilidad de la sulfadiazina, se halló el volumen molar de la sulfadiazina 𝑉3 (Anexo F), obteniendo 

un valor de 150,0 cm3 mol−1. También se obtuvieron los parámetros de solubilidad de Hildebrand y 

las fracciones volumétricas del cosolvente, 1+2 y 𝜑1+2 respectivamente, mediante las ecuaciones 

(1.66) y (1.67).  

En la Figura 31 se muestra el logaritmo de los valores de solubilidad de la sulfadiazina en mezclas 

{NMP (1) + agua (2)} a 313,15 K, en comparación con los valores de solubilidad obtenidos con el 

modelo de soluciones regulares hallados mediante la ecuación (1.64), y con los valores de la 

solubilidad ideal hallados mediante la ecuación (1.34). Se puede observar que hay gran diferencia de 

los valores de solubilidad obtenidos mediante el modelo en comparación con los experimentales sobre 

todo para mezclas ricas en agua, ya que en estas mezclas el parámetro de solubilidad de Hildebrand 
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del soluto es muy diferente al de la mezcla solvente, por lo cual lleva a que el comportamiento de la 

solubilidad se aleje al comportamiento de una solución regular o casi-ideal. También se puede 

observar que la curva de solubilidad calculada mediante le modelo de soluciones regulares casi llega 

a tocar a la curva de la solubilidad ideal en la composición de mezcla de 𝑤1 = 0,8, en donde la 

polaridad de la mezcla (28,80 MPa1/2) es similar a la del soluto (28,9 MPa1/2).  

Se puede deducir que este modelo no brinda valores de solubilidad que concuerdan con los 

experimentales, ya que logro un %MPD alto con un valor de 89,2%. Según la ecuación (1.64), cuando 

el parámetro de solubilidad de Hildebrand del soluto es igual al de la mezcla cosolvente entonces se 

logra la máxima solubilidad. Sin embargo, el máximo expuesto por el modelo de soluciones regulares 

se da para 𝑤1 = 0,8, mientras que en los valores experimentales se da en NMP puro. Como se 

describió antes para el sistema {Carbitol (1) + agua (2)}, este desplazamiento del máximo de 

solubilidad por parte del modelo a mezclas más polares podría deberse a que el descriptor de polaridad 

en este caso el parámetro de solubilidad de Hildebrand no tiene en cuenta la influencia del solvente 

NMP en la polaridad de la sulfadiazina. 

 

Tabla 32. Solubilidad de la sulfadiazina a en mezclas {NMP (1) + agua (2)} obtenida de forma 

experimental y calculada mediante el método de las soluciones regulares a 313,15 K. 

𝒘𝟏
𝒂 𝝋𝟏+𝟐

𝒃 𝜹𝟏+𝟐
𝒄
 𝒙𝟑

𝒆𝒙𝒑𝒅 𝒙𝟑
𝑪𝒂𝒍𝒄𝒆  E % 

0 0,9999 47,37 9,98 × 10−6 1,45 × 10−11 100,0 

0,1 0,9997 45,23 4,30 × 10−5 1,07 × 10−9 100,0 

0,2 0,9994 43,04 1,20 × 10−5 5,04 × 10−8 100,0 

0,3 0,9990 40,79 2,60 × 10−4 1,46 × 10−6 99,4 

0,4 0,9980 38,50 6,07 × 10−4 2,05 × 10−5 95,9 

0,5 0,9958 36,16 1,46 × 10−3 2,44 × 10−4 83,3 

0,6 0,9909 33,76 3,59 × 10−3 1,30 × 10−3 63,8 

0,7 0,9771 31,31 1,02 × 10−2 3,60 × 10−3 64,8 

0,8 0,9492 28,80 2,56 × 10−2 4,95 × 10−3 80,6 

0,9 0,8896 26,23 6,31 × 10−2 3,58 × 10−3 94,3 

1 0,7891 23,60 1,37 × 10−1 1,81 × 10−3 98,7 

𝑤1
𝑎

 Fracción másica del NMP en las mezclas libres de soluto. 

𝜑1+2
𝑏  Fraccion volumétrica de la mezcla cosolvente. 
𝛿1+2
𝑐  Parametro de solubilidad de Hildebrand de la mezcla cosolvente (MPa1/2).  

𝑥3
𝑒𝑥𝑝𝑑  Solubilidad experimental de la sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} a 313,15 K. 

𝒙𝟑
𝒄𝒂𝒍𝒄𝒆  Solubilidad de la sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} a 313,15 K calculada mediante el método de 

las soluciones regulares. 
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Figura 31. Logaritmo de la solubilidad 𝑥3. Valores ●: experimentales, ◊: ideales y □: los obtenidos 

mediante el modelo de soluciones regulares de la sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} a 

313,15 K.  

 

Se determinaron los valores de los parámetros A (cm3 J−1), parámetro de Walker K (J cm−3), y factor 

W (J cm−3)obtenido mediante datos experimentales y calculado a partir de modelos polinómicos 

regulares de orden 1, 2, 3, 4 y 5 en mezclas {NMP (1) + agua (2)}. los cuales se muestran en la Tabla 

33. El factor W representa las desviaciones de las soluciones respecto a las soluciones regulares, 

debido principalmente a interacciones de tipo enlace de hidrogeno entre el soluto y los solventes 

(Reillo et al., 1995). En este sistema, la sulfadiazina, el NMP y el agua pueden establecer dichos 

enlaces ya sea siendo aceptores o donadores de los enlaces de hidrogeno. Por ejemplo, la presencia 

de donadores como los átomos de hidrogeno de los grupos amina presentes en la sulfadiazina. 

También están presentes grupos aceptores como el átomo de oxígeno y nitrógeno presentes en la 

NMP y en la sulfadiazina. En la Figura 32 se puede observar que a medida que la polaridad de la 

mezcla disminuye por la adición de NMP, el valor de W también disminuye. Así mismo se puede 

observar cómo su comportamiento se desvía de la linealidad. 

Como el valor W se aleja de la linealidad, se planteó describir su comportamiento en función de 𝛿1+2, 

mediante modelos polinómicos que permitan definir valores de W, los cuales a su vez se utilizaron 

para predecir valores de solubilidad con mayor predicción con respecto a los valores experimentales. 

Dichos valores de W se muestran en la Tabla 33. Los polinomios y los coeficientes hallados para 

hallar los W calculados, así como los parámetros estadísticos de cada regresión se encuentran en el 

Anexo I.  
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Tabla 33. Valores del coeficiente de actividad de la sulfadiazina, Factor A (cm3 J−1), parámetro de 

Walker K, y factor W obtenido mediante datos experimentales y calculado (J cm−3) a partir de 

modelos polinómicos regulares de orden 1, 2, 3, 4 y 5 en mezclas {NMP (1) + agua (2)} a 313,15 K. 

𝐰𝟏
𝒂 𝜹𝟏+𝟐

𝒃
 𝐥𝐨𝐠ϒ𝟑 100*A K 𝑾𝒆𝒙𝒑 

𝑾𝒄𝒂𝒍𝒄𝒖𝒍𝒂𝒅𝒐 

1 2 3 4 5 

0 47,37 2,696 2,501 0,543 1485,791 1446,2 1490,3 1486,5 1486,4 1485,8 

0,1 45,23 2,061 2,500 0,535 1399,142 1378,2 1397,7 1398,1 1398,2 1399,2 

0,2 43,04 1,617 2,499 0,527 1311,269 1308,6 1308,1 1310,7 1310,8 1311,1 

0,3 40,79 1,279 2,496 0,519 1224,073 1237,5 1221,9 1224,8 1224,9 1224,3 

0,4 38,50 0,912 2,491 0,512 1140,563 1164,8 1139,2 1141,3 1141,2 1140,4 

0,5 36,16 0,530 2,480 0,507 1060,699 1090,4 1060,5 1060,9 1060,8 1060,6 

0,6 33,76 0,140 2,456 0,505 984,741 1014,4 986,0 984,5 984,5 985,1 

0,7 31,31 -0,315 2,388 0,505 914,397 936,6 916,1 913,3 913,2 914,1 

0,8 28,80 -0,713 2,254 0,510 848,169 856,9 851,2 848,2 848,3 848,3 

0,9 26,23 -1,105 1,980 0,521 789,551 775,4 791,7 790,6 790,7 789,6 

1 23,60 -1,442 1,558 0,544 742,382 691,8 738,1 742,0 741,9 742,4 

𝑤1
𝑎  Fracción másica del NMP en mezclas libres de soluto. 

𝛿1+2
𝑏  Parametro de solubilidad de Hildebrand de la mezcla cosolvente (MPa1/2).  

 

 

Figura 32. Variación del factor W de la sulfadiazina en función del parámetro de solubilidad de 

Hildebrand de la mezcla {NMP (1) + agua (2)} a 313,15 K.  

 

En la Tabla 34 se pueden observar los valores de la solubilidad calculados por regresión utilizando 

diferentes valores del factor W, así como también se pueden ver los porcentajes de error entre la 

solubilidad calculada y la experimental calculada con la ecuación (0.8) así como el cálculo del error 
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porcentual promedio o %MPD calculado por medio de la ecuación (0.9). Se determinó que entre 

mayor fuera el orden del polinomio, menor era el error porcentual de los datos de solubilidad 

calculados, en donde el polinomio de orden 5 fue el que logro una mejor correlación con respecto a 

los datos experimentales, con un %MPD de tan solo 1,47%.  

Tabla 34. Solubilidad de la sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} a 313,15 K calculada a 

partir del método extendido de Hildebrand.  

𝐰𝟏
𝒂 𝜹𝟏+𝟐

𝒃
 𝟏𝟎𝟒𝒙𝟑

𝒆𝒙𝒑 
𝟏𝟎𝟒𝒙𝟑

𝒄𝒂𝒍𝒄𝒖𝒍𝒂𝒅𝒐𝒆 % Error 

1 2 3 4 5 1 2 3 4 5 

0 47,37 0,0998 0,0010 0,1675 0,1079 0,1067 0,0996 98,9 67,79 8,11 6,89 0,25 

0,1 45,23 0,4303 0,0385 0,3637 0,3814 0,3851 0,4347 91,1 15,47 11,35 10,51 1,03 

0,2 43,04 1,198 0,8814 0,833 1,117 1,130 1,176 26,4 30,41 6,70 5,63 1,77 

0,3 40,79 2,604 12,18 2,020 2,839 2,850 2,658 367,9 22,44 9,02 9,43 2,07 

0,4 38,50 6,072 97,85 5,197 6,606 6,570 5,986 1511,5 14,41 8,78 8,19 1,42 

0,5 36,16 14,61 436,5 14,23 14,95 14,79 14,45 2887,2 2,64 2,29 1,21 1,12 

0,6 33,76 35,89 1025,2 41,25 35,08 34,78 37,31 2756,7 14,94 2,25 3,09 3,96 

0,7 31,31 102,4 1170,8 123,3 90,3 90,2 99,0 1043,6 20,48 11,83 11,86 3,34 

0,8 28,80 255,8 633,1 350,7 256,0 258,3 258,3 147,5 37,09 0,08 1,00 0,98 

0,9 26,23 630,6 172,9 770,0 693,9 700,7 631,3 72,6 22,11 10,05 11,12 0,12 

1 23,60 1371,5 36,57 1012,0 1330,6 1321,9 1370,6 97,3 26,21 2,98 3,61 0,07 
  

     MPD 827,3 24,91 6,68 6,60 1,47 

𝑤1
𝑎  Fracción másica del NMP en mezclas libres de soluto. 

𝛿1+2
𝑏  Parametro de solubilidad de Hildebrand de la mezcla cosolvente (MPa1/2).  
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6. Conclusiones 

Basándose en los datos de solubilidad obtenidos de la sulfadiazina (3) en los sistemas {Carbitol (1) + 

agua (2)} y {NMP (1) + agua (2)}, a las 8 temperaturas de estudio (278,15, 283,15, 288,15, 293,15, 

298,15, 303,15, 308,15 y 313,15 K), y después del análisis termodinámico de los datos, el cálculo de 

los parámetros de solvatación preferencial y de la correlación de los datos con algunos modelos 

matemáticos, se llegó a las siguientes conclusiones: 

Se encontró que para el sistema {Carbitol (1) + agua (2)}, las solubilidades no variaron 

significativamente al variar la temperatura. Además, también se planteó la posibilidad de que en los 

sistemas ricos en NMP se hubiera formado el solvato de NMP de la sulfadiazina, esto debido a los 

resultados inusuales de solubilidad presentados en dichos sistemas. Las mezclas acuosas ricas en 

NMP y Carbitol exhibieron alta capacidad de disolución de sulfadiazina en comparación con otros 

cosolventes como el etanol y el propilenglicol. Los máximos de solubilidad en ambos sistemas se 

dieron en el cosolvente puro, excepto para para las mezclas {NMP (1) + agua (2)}, en las temperaturas 

de 303,15 K en donde el máximo se da en 𝑤1 = 0,9, y en 298,15 K en donde el máximo de solubilidad 

se da en 𝑤1 = 0,8. 

La solubilidad de la sulfadiazina en ambos sistemas es endotérmica y conducida por la entropía, 

excepto en las mezclas acuosas de NMP con composición 𝑤1 = 0,8 𝑤1 = 0,9, donde no se evidencia 

conducción del proceso por la entropía ni por la entalpía. Para mezclas acuosas de Carbitol y Carbitol 

puro, donde la solubilidad de SD es invariante con la temperatura, las entalpías de solución aparentes 

serían iguales a cero, y, por lo tanto, las entalpías de mezcla serían negativas y exhibirían la misma 

magnitud de la entalpía de fusión la cual será positiva. En sistemas con agua pura la 

∆𝑠𝑜𝑙𝑛𝐺
°disminuyó al aumentar la concentración de Carbitol lo que demuestra la afinidad de la SD 

por Carbitol. Los valores de ∆𝑚𝑒𝑧𝐺
° en todas las mezclas y el agua pura son positivos porque las 

solubilidades reales fueron más bajas que la solubilidad ideal, excepto en Carbitol puro. 

Para el análisis de las gráficas de van’t Hoff en NMP, se presentaron dos tendencias lineales diferentes 

en el intervalo desde 𝑤1 = 0.7 hasta NMP puro. Lo anterior podría sugerir que probablemente ocurrió 

una transición de la fase sólida de la sulfadiazina promovida por la presencia del NMP, lo que llevó 

a que se presentara un cambio de entalpía y entropía. La formación de un solvato podría hacer que la 

solubilidad disminuyera teniendo en cuenta que la adición de NMP tendría el efecto de disminuir la 

solubilidad el solvato de sulfadiazina de NMP.  

En cuanto a la contribución de entalpía y entropía a la energía de Gibbs de solución para el sistema 

de mezclas acuosas de NMP, el polimorfo I de sulfadiazina como la fase del sólido, presentó una 
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tendencia no lineal, en donde el mecanismo conductor del proceso desde agua pura hasta la 

composición 𝑤1 = 0,8 es la entalpía, mientras que de esta mezcla a NMP puro, el mecanismo 

conductor fue la entropía. En el caso del solvato de NMP como posible fases sólidas de la 

sulfadiazina, se observó conducción de entropía en el intervalo de 0,7 < 𝑤1 < 0,9, y conducción por 

entalpía en el intervalo 0,9 < 𝑤1 < 1,0.  

En cuanto a la solvatación preferencial de ambos sistemas, los valores de 𝑥1,3 son negativos desde 

agua pura hasta 𝑥1 = 0,12 para el Carbitol y 𝑥1 = 0,17 para NMP indicando la solvatación 

preferencial por el agua, en donde los cosolventes estarían actuando en la acción de ruptura de la 

estructura ordenada del agua alrededor de los anillos aromáticos de SD. Para mezclas ricas en 

cosolvente y cosolvente puro los valores de 𝑥1,3 son positivos indicando la solvatación preferencial 

de SD por los cosolventes. Se podría deducir que la SD actúa como un ácido de Lewis con moléculas 

de los cosolventes, debido a que tanto el Carbitol como la NMP adoptan una naturaleza más básica 

que el agua 

Se observaron desviaciones positivas de los valores experimentales de ambos sistemas respecto a los 

valores obtenidos con el modelo de Yalkowsky-Roseman a 313,15 K, obteniendo valores de 40,2% 

46,1% para los sistemas acuosos de Carbitol y NMP respectivamente. Se obtuvieron valores del 

parámetro σ de 4,50 y 7,74 para el Carbitol y el NMP, lo cual demuestra la superioridad del NMP en 

comparación del Carbitol como disolvente de la sulfadiazina en medios acuosos.  

Para el modelo de Jouyban-Acree se lograron valores del MPD de 19,0% y 26,7% para el Carbitol y 

el NMP, mientras que para el modelo extendido de Hildebrand se lograron valores de MPD menores, 

en donde el modelo se volvía más preciso al aumentar el orden del polinomio del factor W, alcanzando 

valores de MPD de 0,88% y 1,47%.  

En cuanto al estudio realizado, se logró comprobar el amplio efecto cosolvente de ambos sistemas, y 

se logró aumentar la solubilidad efectivamente al realizar cambios tanto en la composición y en la 

temperatura de estos. Los resultados tanto en Carbitol y en NMP sugieren realizar estudios posteriores 

en donde se pueda demostrar o corroborar los resultados obtenidos en el presente estudio. Se 

recomienda realizar un estudio de morfología de la estructura cristalina de la sulfadiazina al entrar en 

contacto con el solvente NMP y en mezclas acuosas de NMP, y cómo el cambio de fase podría afectar 

su solubilidad. Así mismo también se recomienda realizar estudios adicionales de la sulfadiazina en 

mezclas acuosas de Carbitol que permitan explicar el poco efecto que tiene la temperatura en la 

solubilidad de la sulfadiazina en estos sistemas. 
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Anexos 

 

Anexo A. Curva de calibración para sistemas de sulfadiazina en mezclas 

{Carbitol (1) + agua (2)} y {NMP (1) + agua (2)}.  

Para la realización de la curva de calibración para la cuantificación de la sulfadiazina en ambos 

sistemas, se preparó una solución de concentración conocida de sulfadiazina (10 µg g−1), utilizando 

como solvente una solución de hidróxido de sodio NaOH de concentración 0,1 N. Con esta solución 

se realizó un barrido en la región de 200 nm hasta 300 nm. De esta manera se obtuvo el espectro de 

absorción UV para la sulfadiazina. Este espectro se puede observar en la Figura 33. Se encontró el 

valor 240 nm como el máximo de longitud de onda.  

 

 

Figura 33. Espectro UV Para sulfadiazina con concentración 10 µg g−1 

 

Posteriormente, se prepararon 5 soluciones de concentración entre 2 µg g−1 hasta 10 µg g−1 a 

temperatura ambiente. Los valores obtenidos de absorbancia los cuales se registran en la Tabla 35, se 

utilizaron para obtener la curva de calibración la cual se encuentra en la Figura 34. Posteriormente se 

hallaron los parámetros estadísticos de dicha curva los cuales se muestran en la Tabla 35.  
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Tabla 35. Valores de absorbancia vs concentración obtenidos para la curva de calibración del sistema 

sulfadiazina en los sistemas {Carbitol (1) + agua (2)} y {NMP (1) + agua (2)} 

Ensayo 1 Ensayo 2 Ensayo 3 

Concentración 

(μg g-1) 
Absorbancia 

Concentración 

(μg g-1) 
Absorbancia 

Concentración 

(μg g-1) 
Absorbancia 

0,0000 0 0,000 0 0,0000 0 

2,0063 0,180 2,0131 0,181 2,0003 0,179 

4,0140 0,356 3,9949 0,355 3,9988 0,352 

6,0090 0,524 6,0086 0,532 5,9987 0,526 

8,0149 0,698 8,0072 0,700 7,9995 0,701 

10,0196 0,867 10,0169 0,874 9,9969 0,868 

 

 

Figura 34. Curva de calibración para la cuantificación de la sulfadiazina en sistemas {Carbitol (1) + 

agua (2)} y {NMP (1) + agua (2)} 
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Tabla 36. Parámetros estadísticos de la curva de calibración de SD en sistemas {Carbitol (1) + agua 

(2)} y {NMP (1) + agua (2)} 

Parámetro Valor 
Error 

Estándar 

Coeficiente de determinación 𝒓𝟐 0,9999 0,0034 

 𝒓𝟐 ajustado 0,9999   

Intercepto (a) 0,0063 0,0018 

Pendiente (b) 0,0865 0,0003 
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Anexo B. Validación de la metodología analítica para la cuantificación de 

sulfadiazina en mezclas de {Carbitol (1) + agua (2)} y {NMP (1) + agua (2)} 

La validación del método analítico por espectrofotometría ultravioleta se hizo teniendo en cuenta los 

lineamientos establecidos en la ICH (International Conference on Harmonisation, 1994). Para ello se 

evaluaron los siguientes parámetros: 

• Linealidad y rango 

• Precisión: precisión del equipo instrumental, precisión del método y precisión intermedia 

• Límite de detección 

• Límite de cuantificación.  

La especificidad no se evaluó, ya que la espectrofotometría UV convencional es un método que es no 

específico. Cuando se refiere a una instrumentación específica, se hace referencia a aquellos 

procedimientos analíticos en donde la respuesta obtenida solo se puede obtener con un solo analito o 

especie química y además el instrumento es capaz de medir e identificar el analito, de forma 

inequívoca, en presencia de otras sustancias químicas que puedan estar presentes en la muestra tales 

como productos de degradación o solventes que pudiesen alterar la lectura (AEFI, 2001). 

Sin embargo, vale mencionar que no se detectó ninguna señal de interferencia para la cuantificación 

del fármaco en el espectro ultravioleta de la sulfadiazina como se puede observar en la Figura 33. 

Esto se comprobó con los espectros de absorción para todas las soluciones saturadas durante los 

experimentos a todas las temperaturas, en donde no hubo evidencia del cambio de la longitud de onda 

máxima de absorbancia ni tampoco se observaron picos de interferencia.  

En cuanto a la evaluación de la estabilidad, las condiciones de las muestras tales como temperatura y 

exposición a la luz se controlaron con el fin de que no se afectara su estabilidad. Además, no se espera 

que ocurra una degradación del analito ya que el tiempo en el que la muestra se encuentra en medio 

acuoso básico o acido es muy corto.  
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B 1. Linealidad y Rango 

La linealidad hace referencia a la habilidad del método de obtener resultados que son directamente 

proporcionales a la concentración del analito en un rango determinado. Para comprobar este 

parámetro se halló la absorbancia de 5 concentraciones (2, 4, 6, 8 y 10 µg g−1) de sulfadiazina en una 

solución acuosa de NaOH de 0,1 N a una λ = 240 nm. Se determinaron 3 réplicas para cada 

concentración, obteniendo un total de 18 determinaciones (K=5 y n=3). Las muestras se analizaron 

aleatoriamente con el fin de obtener un análisis estadístico válido.  

Procedimiento para verificar la linealidad de la metodología experimental.  

Para poder evaluar la linealidad se utiliza un análisis de varianza ANOVA, el cual sirve para 

determinar que la pendiente obtenida por la regresión sea diferente a cero, y también para comprobar 

que existe una relación lineal entre la concentración de la sulfadiazina con la absorbancia (respuesta 

instrumental) con un nivel de significancia de α=0,05. Para realizar el análisis ANOVA es importante 

que se cumplan los siguientes supuestos: 

1. Homogeneidad de la varianza 

Se debe comprobar que no hay varianzas atípicas y si el factor concentración tiene alguna influencia 

en la variabilidad de los resultados. Esto se comprobó mediante el test G de Cochran. En donde: 

Gexp =
S2maxima

∑Si
2  (A.1) 

Donde: 

S2maxima = Varianza maxima de los grupos k 

∑Si
2 = Sumatoria de la varianza de cada grupo 

En el test de Cochran se establecen las siguientes dos Hipótesis: 

H0=Las varianzas son iguales y no varían en los diferentes niveles de un factor (grupo) 

H1= Al menos una varianza es significativamente diferente a las varianzas de los demás grupos.  

 

2. Normalidad de los residuales 

Se debe comprobar que las observaciones siguen una distribución normal (gaussiana). Esto se 

comprobó mediante la prueba de Shapiro-Wilk, la cual se halló con la siguiente expresión:  
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Wexp =
∑aiyi

2

∑(y − y̅)2
 (A.2) 

En donde ai= El valor normalizado esperado obtenido de las tablas de Shapiro-Wilk 

En el test de Shapiro-Wilk se establecen las siguientes dos Hipótesis: 

H0=La variable sigue una distribución normal. 

H1= La variable no sigue una distribución normal. 

 

3. Análisis ANOVA 

Para el análisis estadístico de la regresión lineal y análisis de varianza se utilizaron las siguientes 

formulas: 

Ecuación de la recta 

𝑦 = 𝑏𝑥 + 𝑎 (A.3) 

 

Valor estimado para 𝑥𝑖 

𝑦𝑖̂ = 𝑏𝑥𝑖 + 𝑎 (A.4) 

 

Valor residual 

𝑒𝑖 = 𝑦𝑖̂ − 𝑦𝑖  (A.5) 

 

Sumatoria de cuadrados residual 

𝑅𝑆𝑆 =∑(𝑦𝑖̂ − 𝑦𝑖)
2

𝑛

𝑖=1

 (A.6) 
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Termino independiente a 

𝑎 =
∑𝑦 − 𝑏∑ 𝑥

𝑛
 (A.7) 

 

Varianza termino independiente 

𝑆2𝑎 = 𝑆
2
𝑏 ∗
∑𝑥2

𝑛
 (A.8) 

 

Pendiente b 

𝑏 =
∑ 𝑥𝑦 −

∑𝑥∑𝑦
𝑛

∑𝑥2 −
(∑𝑥)2

𝑛

 (A.9) 

 

Varianza pendiente 

𝑆2𝑏 =
𝑆2𝑥,𝑦

∑𝑥2 −
(∑𝑥)2

𝑛

 (A.10) 

 

Coeficiente de correlación 

r =
∑xy −

∑x∑y
n

√(∑x2 −
(∑x)2

n
) ∗ (∑y2 −

(∑y)2

n
)

 (A.11) 

 

Coeficiente de determinación ajustado 

R2aj = 1 − [
n − 1

n − k − 1
] ∗ (1 − r2) (A.12) 

Donde: 

• n = numero de observaciones de la muestra 

• k = numero de variables independientes 
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Varianza de los residuos 

𝑆2𝑥,𝑦 =
∑𝑦2 + 𝑎∑𝑦 − 𝑏∑𝑥𝑦

𝑛 − 2
=
∑ (𝑦𝑖̂ − 𝑦𝑖)

2𝑛
𝑖=1

𝑛 − 2
 (A.13) 

 

Tabla 37. Ecuaciones para el análisis de varianza ANOVA 

 Suma de cuadrados (SC) 
Grados de 

libertad (gl) 
Varianza (V)  

Regresión SCreg =∑ni(yî − yi̅)
2 1 Vreg F1 =

Vreg

Vres
 

Falta de ajuste SCfa =∑ni(yî − yi̅) k − 2 Vres F2 =
Vfa
Vexp

 

Error 

experimental 

SCexp =∑∑(yi,j − yi̅)
2

ji

 ∑n1 − k Vexp 

Total SCreg =∑∑(yi,j − y̅)
2

ji

 ∑n1 − 1 

 

En el análisis ANOVA para determinar la linealidad, se plantearon las siguientes Hipótesis: 

Regresión 

• H0 = (b = 0)La pendiente es igual a cero 

• H1 = (b ≠ 0)La pendiente es diferente a cero 

• Si 𝐹1𝑒𝑥𝑝 > 𝐹1𝑡𝑎𝑏 se rechaza la Hipótesis nula. 

Ajuste: 

• H0 = Hay una relacion lineal entre la concnetracion y absorbancia 

• H1 = No hay una relacion ideal 

• Si F2exp > F2tab se rechaza la Hipótesis nula. 
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Las nomenclaturas y los significados del análisis estadístico, usados fueron las siguientes:  

• i = grupos 

• j = series 

• x̅ = media de x 

• y̅ = media de y 

• SCreg = suma de cuadrados debido a la regresion  

• Vreg = varianza d ela regresion 

• SCres = Variación residual debida al error experimental dentro de los grupos mas la 

• variación debida a la falta de ajuste  

• Vres = varianza residual 

• SCexp = error experimental (suma de cuadrados debido a las réplicas dentro 

• de las series)  

• Vexp = varianza del error experimental 

• SCfa = Cálculo del error de regresión o de falta de ajuste (se debe a la dispersión de 

• resultados entre los valores de la recta de regresión y las medias de cada grupo) 

• Vfa = varianza de la falta de ajuste 

• SCT = suma de cuadrados total 

• Vfa = varianza total entre series 

• SCT = SCREG + SCRES 

• SCRES = SCFA + SCEXP 

• Varianza =
suma de cuadrados

grados de libertad
 

 

4. Test de linealidad con los coeficientes de variación de los factores respuesta F: 

Para el test de linealidad, se calcularon los coeficientes de variación de los factores respuesta f, 

utilizando las siguientes formulas: 

𝑓 =
𝑦𝑖
𝑥𝑖
= 𝑓𝑎𝑐𝑡𝑜𝑟 𝑑𝑒 𝑟𝑒𝑠𝑝𝑢𝑒𝑠𝑡𝑎 (A.14) 

Donde: 

• 𝑓̅ = 𝑣𝑎𝑙𝑜𝑟 𝑝𝑟𝑜𝑚𝑒𝑑𝑖𝑜 𝑑𝑒 𝑓  
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• 𝑆𝑓 = 𝑑𝑒𝑠𝑣𝑖𝑎𝑐𝑖𝑜𝑛 𝑒𝑠𝑡𝑎𝑛𝑑𝑎𝑟𝑑𝑒 𝑓  

CV% =
𝑆𝑓

𝑓̅
∗ 100 = Coeficiente de variacion (A.15) 

 

5. Significancia estadística de la desviación estándar de la pendiente y el intercepto 

Se comprobó que existe una pendiente significativa distinta de cero mediante la prueba t de Student 

para la pendiente. Para ello se utilizó la siguiente ecuación: 

𝑡𝑒𝑥𝑝 =
|𝑏|

𝑠𝑏
 (A.16) 

En donde 𝑠𝑏 es la desviación estándar de la pendiente. El test plantea las siguientes hipótesis: 

• 𝐻0 = 𝛽 = 0 

• 𝐻1 = 𝛽 ≠ 0 

Se utilizo también este test para averiguar si la recta pasa por el origen de las coordinadas, al 

comprobar que el intercepto a es significativamente igual a cero. Para ello se realiza una prueba t de 

Student para el intercepto con la siguiente expresión: 

texp =
|a|

sa
 (A.17) 

En donde 𝑠𝑎 es la desviación estándar del intercepto a. El test plantea las siguientes hipótesis: 

• 𝐻0 = 𝛼 = 0 

• 𝐻1 = 𝛼 ≠ 0 

 

Resultados de la prueba de linealidad 

1. Homogeneidad de la varianza:  

El valor obtenido para el test de Cochran fue de 𝐺𝑒𝑥𝑝 = 0,427, el cual es menor al valor tabulado 

𝐺𝑡𝑎𝑏 = 0,68 para α=0,05, K=5 y n=3. Esto nos demuestra que las varianzas para los diferentes niveles 

de concentración son homogéneas, es decir, el nivel de concentración no influye en la variabilidad de 

los resultados y no hay una relación significativa entre la concentración y el error experimental.  
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2. Normalidad de los residuales: 

El valor obtenido para el test de Shapiro-Wilk fue de 𝑊𝑒𝑥𝑝 = 0,935, el cual es mayor al valor 

representado en las tablas 𝑊𝑒𝑥𝑝 = 0,887 lo que lleva a que la Hipótesis nula sea aceptada y se 

comprueba la distribución normal de la variable.  

 

3. Análisis de Varianza ANOVA 

En la Tabla 38 se observan los resultados del análisis de varianza ANOVA. Debido a que 𝐹1𝐸𝑋𝑃 =

110333,28, es mayor al 𝐹1𝑡𝑎𝑏 = 4,67  (numerador=1; denominador=13) se concluyó que la 

pendiente es diferente a cero. También debido a que 𝐹2𝐸𝑋𝑃 = 0,983 es menor al 𝐹2𝑡𝑎𝑏 = 3,71 

(numerador=3; denominador=10) se demuestra linealidad entre la concentración de la sulfadiazina y 

la absorbancia con un nivel de significancia de α=0,05.  

 

Tabla 38. Análisis de Varianza ANOVA para la curva de calibración para la sulfadiazina.  

 
Grados de 

libertad 

Suma de 

cuadrados 
Varianza Valor F 

Regresión 1 0,8925 0,8925 
F1=110333,28 

Residual 13 1,05E-04 8,09E-06 

Falta de ajuste 3 2,40E-05 7,98E-06 
F2=0,9833 

Error 10 8,12E-05 8,12E-06 

Total 14 8,93E-01 

 

4. Test de linealidad con los coeficientes de variación de los factores respuesta F: 

Como se puede observar en la Tabla 39, los factores respuesta tienen un valor aproximado al valor 

de la pendiente obtenida, y el coeficiente de variación es menor al 2% (valor critico), lo que confirma 

la linealidad de la calibración.  

Tabla 39. Coeficientes de variación de los factores respuesta 

𝒇̅ 𝑺𝒇 𝑪𝑽% 

0,0881 0,0011 1,2200 
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5. Resultados de la Prueba t de Student para la pendiente y el intercepto 

Como se puede observar en la Tabla 40, el valor obtenido para el coeficiente de correlación fue de 

0,9999. El valor del estadístico t de Student para la pendiente fue de 𝑡𝑒𝑥𝑝 = 318,659 siendo mayor 

al 𝑡𝑡𝑎𝑏 = 2,13 rechazando la Hipótesis nula y demostrando que la pendiente es significativamente 

diferente a cero (con un 𝛼 = 0,05). Para el estadístico t de student para el intercepto, el valor obtenido 

fue de 𝑡𝑒𝑥𝑝 = 3,591 el cual es mayor al 𝑡𝑡𝑎𝑏, demostrando que el intercepto es diferente a cero.  

 

Tabla 40. Prueba t de Student para el intercepto y la pendiente 

  Coeficientes Error típico Estadístico t Valor critico 𝐭𝐭𝐚𝐛 (15;0,05)  

Intercepción 0,0063 0,0017 3,591 2,13 

Variable X 1 0,0865 0,0003 318,659 2,13 

Coeficiente de 

correlación r  

0,9999   7,021 
2,13 
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B 2. Precisión 

Mediante la prueba de precisión se quiere conocer la variabilidad del método de ensayo debido a 

errores aleatorios inherentes del método. Para ello se determinaron los siguientes parámetros: 

1. Repetibilidad: 

Se analiza la variabilidad utilizando la misma muestra en las mismas condiciones en un corto periodo 

de tiempo. 

Repetibilidad del equipo: Para evaluar la repetibilidad del equipo o instrumento de medición 

(espectrofotómetro UV), se realizaron 10 lecturas de absorbancia para una muestra de 

concentración de 10 µ g−1. Las ecuaciones que se utilizaron fueron las siguientes 

Repetibilidad del método: se prepararon 6 soluciones patrones diferentes y a partir de cada una 

se hicieron 3 diluciones de concentraciones de 2,6 y 10 µg g−1.  

2. Precisión intermedia:  

Mediante esta prueba se quiere determinar la variabilidad del método efectuando lecturas sobre la 

misma muestra, en un mismo laboratorio, pero en condiciones operativas diferentes como en 

diferentes días y lecturas realizadas por diferentes personas. Para ello se evaluó la precisión 

intermedia en 3 días diferentes, considerando 2 analistas y realizando 3 muestras o replicas distintas. 

El criterio de aceptación es que el coeficiente de variación CV% sea menor al doble del CV% obtenido 

en la prueba de repetibilidad del método, en este caso para 10 µ g−1, no puede ser mayor a 0,894%.  

Posteriormente se realizó un análisis ANOVA para dos factores (días y analistas). Para este análisis 

el factor días contaba con 3 niveles (3 días) y el factor analista con 2 niveles (2 analistas), las fórmulas 

analizadas se observan en la Tabla 41. 

Tabla 41. ANOVA de dos vías (días y analistas) 

Fuente Suma de cuadrados gl Varianza Fexp 

Factor A SCA =∑∑∑S2MA

t

k=1

r

j=1

q

i=1

 q − 1 S2A =
SCA
q − 1

 
S2A
S2DG

 

Factor B SCB =∑∑∑S2MB

t

k=1

r

j=1

q

i=1

 r − 1 S2A =
SCB
r − 1

 
S2B
S2DG
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Interacción. 

AxB 

SCAB =∑∑∑S2MAB

t

k=1

r

j=1

q

i=1

− (SCA + SCB) 

(r − 1)(q

− 1) 

S2AB

=
SCAB

(r − 1)(q − 1)
 

S2AB
S2DG

 

Dentro del 

grupo 
SCDG =∑∑∑S2DG

t

k=1

r

j=1

q

i=1

 rq(t − 1) S2DG =
SCDG

rq(t − 1)
 

Total SCT =∑∑∑S2T

t

k=1

r

j=1

q

i=1

 rqt − 1 

 

En donde: 

• N = ∑ ∑ ∑ = numero total de datost
k=1

r
j=1

q
i=1  

• n = ∑ = numero de sujetos de cada grupot
k=1  

• q = Numero de subgrupos de A 

• r = Numero de subgrupos de B 

• S2MA = Varianza de las medias del factor A (medias de las filas) 

• S2MB = Varianza de las medias del factor B (medias de las columnas) 

• S2MAxB = Varianza de las medias de los subgrupos (medias de las filas) 

• S2T = Varianza de los totales (de todas las medidas) 

• SCA = Suma de cuadrados debido al factor A 

• SCB = Suma de cuadrados debido al factor B 

• SCAB = Suma de cuadrados debido a la interaccion de los grupos 

• SCDG = Suma de cuadrados debido al error experimental dentro de los grupos 

• SCT = Suma de cuadrados total 

 

Resultados de la prueba de precisión 

1. Resultados de la prueba de Repetibilidad:  

Los resultados de la repetibilidad del equipo se muestran en la Tabla 42. El coeficiente de variación 

porcentual fue de 0,173% el cual es menor al porcentaje máximo establecido de 1%. Para la 

repetibilidad del método, se pueden observar los resultados en la Tabla 43, en donde se observaron 
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valores de desviación estándar inferiores al 1%. A partir de estos dos análisis se verifica la 

repetibilidad del método.  

 

Tabla 42. Prueba de repetibilidad del equipo instrumental 

Lectura Absorbancia 𝒀̅ S CV % 

1 0,871 0,871 0,0015 0,173 

2 0,871       

3 0,874       

4 0,874       

5 0,872       

6 0,871       

7 0,87       

8 0,87       

9 0,87       

10 0,871       

 

Tabla 43. Resultados de la prueba de repetibilidad de la metodología para la cuantificación de la 

sulfadiazina. 

Concentración (µ 𝐠−𝟏) 𝒀̅ S CV % 

2 0,180 0,001 0,503 

6 0,527 0,004 0,790 

10 0,870 0,004 0,447 

 

2. Resultados de la prueba de Precisión intermedia: 

Los resultados del ensayo de precisión intermedia y el análisis ANOVA para dos factores se pueden 

observar en la Tabla 44 y en la Tabla 45 respectivamente. En la Tabla 45  se pudo comprobar que los 

valores de Fexp fueron menores que los valores críticos de F o Ftab, aceptando así la hipótesis nula 

que afirma que todas las medias son iguales y que las variables que se estudiaron (muestra, diferente 

analista y diferente día), no tienen una influencia significativa en el error aleatorio de los resultados.  
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Tabla 44. Datos y variables explicativas para el análisis de la precisión intermedia 

Analista 

(Factor A) 

Dia (Factor B)  

Dia 1 Dia 2 Dia 3 𝑥̅𝐴  

 0,866 0,873 0,868  

 Analista 1 0,874 0,870 0,875 𝑥̅𝐴1 =0,871  

  0,868 0,870 0,871   

𝑥̅ 𝑥̅𝐴1𝐵1 =0,869 𝑥̅𝐴1𝐵2 =0,871 𝑥̅𝐴1𝐵3 =0,871  

σ 0,004 0,002 0,004   

 0,868 0,867 0,872   

 Analista 2 0,872 0,868 0,870 𝑥̅𝐴2 =0,869  

  0,866 0,869 0,872   

𝑥̅ 𝑥̅𝐴2𝐵1 =0,869 𝑥̅𝐴2𝐵2 =0,868 𝑥̅𝐴2𝐵3 =0,871  

σ 0,869 0,868 0,871  

𝑥̅𝐵 𝑥̅𝐵1 =0,869 𝑥̅𝐵2 =0,870 𝑥̅𝐵3 =0,871   

   𝑥̅𝑇 =0,870     

  σ𝑇 =0,002      

 

Tabla 45. Análisis ANOVA de dos factores (días y analistas) 

Fuente 
Suma de 

cuadrados 

Grados de 

libertad 
Varianza F 

Valor crítico 

para F 

Factor A 6,474E-06 1 6,474E-06 0,863 4,747 

Factor B 1,850E-05 2 9,252E-06 1,233 3,885 

Interacción. 

AxB 
7,563E-06 2 3,782E-06 0,504 3,885 

Dentro del 

grupo 
9,003E-05 12 7,503E-06   

Total 0,00012257 17    
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B 3 Limite de cuantificación (LC) y límite de detección (LD) 

El límite de cuantificación hace referencia a la mínima cantidad de analito que se encuentra en la 

muestra y se puede cuantificar, mientras que el límite de detección se refiere a la mínima cantidad 

que se puede detectar, pero no necesariamente cuantificar. Las fórmulas que se utilizan para hallar 

estos parámetros son: 

𝐿𝐶 =
10𝜎𝑎
𝑏

 (A.18) 

𝐿𝐷 =
3,3𝜎𝑎
𝑏

 (A.19) 

En donde: 

• 𝜎𝑎 = 𝑑𝑒𝑠𝑣𝑖𝑎𝑐𝑖𝑜𝑛 𝑒𝑠𝑡𝑎𝑛𝑑𝑎𝑟 𝑑𝑒𝑙 𝑖𝑛𝑡𝑒𝑟𝑐𝑒𝑝𝑡𝑜 

• 𝑏 = 𝑝𝑒𝑛𝑑𝑖𝑒𝑛𝑡𝑒 

Los resultados obtenidos para ambos parámetros fueron 𝐿𝐶 = 0,202 µg g−1  y un valor de  𝐿𝐷 =

0,067 µg g−1 
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Anexo C. Densidades experimentales 

A continuación, se presentan las densidades de las soluciones saturadas de los dos sistemas estudiados 

a diferentes temperaturas en la Tabla 46 y Tabla 47. La desviación estándar de las tres mediciones se 

encuentra dentro de los paréntesis. También se realizaron gráficas de la dependencia de la densidad 

con la composición y la temperatura las cuales se pueden ver en la Figura 35 y Figura 36. 

C 1. Densidades experimentales del sistema SD en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 

diferentes temperaturas expresadas como el promedio del triplicado 

 

Tabla 46. Densidades de las soluciones de sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 

diferentes temperaturas. 

Densidad (𝐠/𝐜𝐦𝟑) 

𝒘𝟏 278,15 K 283,15 K 288,15 K 293,15 K 

0 1,0001 (0,0001) 0,9999 (0,0003) 0,9993 (0,0001) 0,9983 (0,0002) 

0,1 1,0075 (0,0001) 1,0064 (0,0003) 1,0053 (0,0002) 1,0041 (0,0003) 

0,2 1,0158 (0,0001) 1,0144 (0,0003) 1,0128 (0,0002) 1,0109 (0,0003) 

0,3 1,0247 (0,0001) 1,0226 (0,0003) 1,0202 (0,0002) 1,0177 (0,0003) 

0,4 1,032 (0,0001) 1,0292 (0,0003) 1,0261 (0,0002) 1,0229 (0,0003) 

0,5 1,0365 (0,0001) 1,0332 (0,0003) 1,0295 (0,0002) 1,0258 (0,0003) 

0,6 1,0376 (0,0001) 1,0337 (0,0003) 1,0297 (0,0002) 1,0257 (0,0003) 

0,7 1,0352 (0,0002) 1,0309 (0,0001) 1,0268 (0,0003) 1,0225 (0,0002) 

0,8 1,0297 (0,0001) 1,0251 (0,0003) 1,0206 (0,0002) 1,0164 (0,0003) 

0,9 1,0195 (0,0003) 1,0154 (0,0002) 1,0106 (0,0003) 1,0062 (0,0002) 

1 1,0091 (0,0001) 1,0039 (0,0003) 0,9993 (0,0001) 0,9953 (0,0002) 

𝒘𝟏 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 

0 0,9971 (0,0002) 0,9958 (0,0001) 0,9941 (0,0003) 0,9921 (0,0002) 

0,1 1,0026 (0,0002) 1,0008 (0,0001) 0,999 (0,0003) 0,9969 (0,0002) 

0,2 1,009 (0,0002) 1,0069 (0,0001) 1,0044 (0,0003) 1,0019 (0,0002) 

0,3 1,0151 (0,0002) 1,0121 (0,0001) 1,0093 (0,0003) 1,0063 (0,0002) 

0,4 1,0197 (0,0002) 1,0163 (0,0001) 1,0129 (0,0003) 1,0093 (0,0002) 

0,5 1,0221 (0,0002) 1,0182 (0,0001) 1,0144 (0,0003) 1,0105 (0,0002) 

0,6 1,0215 (0,0002) 1,0174 (0,0001) 1,0133 (0,0003) 1,0092 (0,0002) 

0,7 1,0182 (0,0003) 1,0136 (0,0002) 1,0095 (0,0001) 1,0052 (0,0003) 

0,8 1,0119 (0,0002) 1,0072 (0,0001) 1,0032 (0,0003) 0,9989 (0,0002) 

0,9 1,0017 (0,0001) 0,9971 (0,0003) 0,9931 (0,0002) 0,9886 (0,0001) 

1 0,9898 (0,0002) 0,9847 (0,0001) 0,9808 (0,0003) 0,976 (0,0002) 
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Figura 35. Dependencia de la densidad de las soluciones saturadas de SD en mezclas {Carbitol (1) + 

agua (2)} con la composición y la temperatura. ●: 278,15 K, ○: 283,15 K, ▲: 288,15 K, ∆: 293,15 

K, ■: 298,15 K, □: 303,15 K, ♦: 308,15, ◊: 313,15 K. 
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C 2. Densidad de las soluciones saturadas de sulfadiazina en {NMP (1) + agua (2)} a 

diferentes temperaturas expresadas como el promedio del triplicado 

 

Tabla 47. Densidades de las soluciones de sulfadiazina en mezclas {NMP (1) + agua (2)} a diferentes 

temperaturas. 

Densidad 𝒈 𝒄𝒎𝟑 

𝒘𝟏 278,15 K 283,15 K 288,15 K 293,15 K 

0 1,0001 (0,0001) 0,9999 (0,0003) 0,9993 (0,0001) 0,9983 (0,0002) 

0,1 1,0077 (0,0001) 1,0069 (0,0003) 1,006 (0,0002) 1,0048 (0,0003) 

0,2 1,0181 (0,0001) 1,0169 (0,0003) 1,015 (0,0002) 1,0133 (0,0003) 

0,3 1,0294 (0,0003) 1,0274 (0,0002) 1,025 (0,0001) 1,0227 (0,0003) 

0,4 1,0412 (0,0002) 1,0385 (0,0001) 1,0352 (0,0003) 1,0324 (0,0002) 

0,5 1,0533 (0,0001) 1,0496 (0,0003) 1,0461 (0,0002) 1,0427 (0,0001) 

0,6 1,0632 (0,0003) 1,0599 (0,0002) 1,0558 (0,0001) 1,0521 (0,0003) 

0,7 1,0717 (0,0002) 1,0698 (0,0001) 1,067 (0,0003) 1,0638 (0,0002) 

0,8 1,0724 (0,0001) 1,0694 (0,0003) 1,0672 (0,0002) 1,0656 (0,0003) 

0,9 1,0693 (0,0003) 1,0664 (0,0002) 1,0638 (0,0003) 1,0618 (0,0002) 

1 1,0595 (0,0001) 1,05520003 (0,0003) 1,0516 (0,0002) 1,0483 (0,0003) 

𝒘𝟏 298,15 K 303,15 K 308,15 K 313,15 K 

0 0,9971 (0,0002) 0,9958 0,0001 0,9941 (0,0003) 0,9921 (0,0002) 

0,1 1,0033 (0,0002) 1,0016 0,0001 0,9997 (0,0003) 0,9978 (0,0002) 

0,2 1,0113 (0,0002) 1,0094 0,0001 1,0069 (0,0003) 1,0045 (0,0002) 

0,3 1,0201 (0,0002) 1,0174 0,0001 1,0147 (0,0003) 1,012 (0,0002) 

0,4 1,0296 (0,0001) 1,0264 0,0003 1,0234 (0,0002) 1,0202 (0,0003) 

0,5 1,0391 (0,0003) 1,0362 0,0002 1,0325 (0,0003) 1,029 (0,0002) 

0,6 1,0488 (0,0002) 1,0452 0,0003 1,0416 (0,0002) 1,038 (0,0001) 

0,7 1,0603 (0,0003) 1,0568 0,0002 1,0536 (0,0001) 1,0503 (0,0003) 

0,8 1,0778 (0,0002) 1,074 0,0001 1,0701 (0,0003) 1,0659 (0,0002) 

0,9 1,0994 (0,0001) 1,0958 0,0003 1,0923 (0,0002) 1,0892 (0,0001) 

1 1,0462 (0,0002) 1,0441 0,0001 1,1157 (0,0003) 1,1115 (0,0002) 
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Figura 36. Dependencia de la densidad de las soluciones saturadas de SD en mezclas {NMP (1) + 

agua (2)} con la composición y la temperatura. ●: 278,15 K, ○: 283,15 K, ▲: 288,15 K, ∆: 293,15 

K, ■: 298,15 K, □: 303,15 K, ♦: 308,15, ◊: 313,15 K. 
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Anexo D. Masas molares de las mezclas solventes estudiadas 

Las masas molares se hallaron mediante las fracciones molares de cada solvente (𝑥𝑖) en la mezcla y 

su masas molares (𝑀𝑖). Estos resultados fueron utilizados para el cálculo de las solubilidades en 

escala de molaridad de los fármacos en los sistemas estudiados. Los resultados se observan en las 

tablas Tabla 48 y Tabla 49.  

 

Tabla 48. Masas molares de las mezclas cosolventes {Carbitol (1) + agua (2)} 

𝒘𝟏 𝒘𝟐 𝒙𝟏 𝒙𝟐 𝑴𝟏𝒙𝟏 (𝐠 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 𝑴𝟐𝒙𝟐 (𝐠 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 𝑴𝟏𝒙𝟏 +𝑴𝟐𝒙𝟐 (𝐠 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 

0 1 0,000 1,000 0,000 18,015 18,015 

0,1 0,9 0,015 0,985 1,972 17,750 19,722 

0,2 0,8 0,032 0,968 4,357 17,430 21,787 

0,3 0,7 0,054 0,946 7,301 17,035 24,335 

0,4 0,6 0,082 0,918 11,023 16,535 27,558 

0,5 0,5 0,118 0,882 15,882 15,882 31,765 

0,6 0,4 0,168 0,832 22,492 14,995 37,487 

0,7 0,3 0,239 0,761 32,007 13,717 45,725 

0,8 0,2 0,349 0,651 46,881 11,720 58,601 

0,9 0,1 0,547 0,453 73,416 8,157 81,574 

1 0 1,000 0,000 134,170 0,000 134,170 
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Tabla 49. Masas molares de las mezclas cosolventes {NMP (1) + agua (2)} 

𝒘𝟏 𝒘𝟐 𝒙𝟏 𝒙𝟐 𝑴𝟏𝒙𝟏 (𝐠 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 𝑴𝟐𝒙𝟐 (𝐠 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 𝑴𝟏𝒙𝟏 +𝑴𝟐𝒙𝟐 (𝐠 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 

0 1 0,000 1,000 0,000 18,015 18,015 

0,1 0,9 0,020 0,980 1,962 17,658 19,620 

0,2 0,8 0,043 0,957 4,308 17,232 21,540 

0,3 0,7 0,072 0,928 7,163 16,713 23,876 

0,4 0,6 0,108 0,892 10,712 16,068 26,780 

0,5 0,5 0,154 0,846 15,245 15,245 30,489 

0,6 0,4 0,214 0,786 21,234 14,156 35,390 

0,7 0,3 0,298 0,702 29,518 12,651 42,169 

0,8 0,2 0,421 0,579 41,727 10,432 52,159 

0,9 0,1 0,621 0,379 61,518 6,835 68,353 

1 0 1,000 0,000 99,130 0,000 99,130 
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Anexo E. Análisis de varianza ANOVA para determinar el efecto de la 

temperatura en la solubilidad de la sulfadiazina en sistemas {Carbitol (1) 

+ agua (2)} 

Se realizó un análisis ANOVA para cada concentración másica. En el análisis que quería determinar 

la influencia que tenía la temperatura en la solubilidad experimental. En el análisis se plantean las 

siguientes hipótesis:  

• H0 = no hay diferencias en el promedio de la medición entre grupos 

• H1 = H0 = hay diferencias en el promedio de la medición entre grupos 

• Si 𝐹1𝑒𝑥𝑝 > 𝐹1𝑡𝑎𝑏 se rechaza la Hipótesis nula. 

En la Tabla 50 se pudo comprobar que los valores de 𝐹𝑒𝑥𝑝 para sulfadiazina en agua pura fueron 

mayores que el 𝐹𝑡𝑎𝑏 = 2,657, lo que afirma que para estos sistemas la temperatura si tiene un efecto 

en la solubilidad. Por otro lado, para las mezclas acuosas con Carbitol y para Carbitol puro, los 

𝐹𝑒𝑥𝑝tuvieron valores menores al 𝐹𝑡𝑎𝑏, comprobando de esta manera que no hay diferencia entre el 

promedio de la mediciones entre grupos y que la solubilidad no se ve influenciada por el cambio de 

temperatura.  
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Tabla 50. Análisis ANOVA para los datos de sulfadiazina en mezclas {Carbitol (1) + agua (2)} a 

diferentes temperaturas 

𝒘𝟏 
Origen de las 

variaciones 

Suma de 

cuadrados 

Grados de 

libertad 

Promedio de los 

cuadrados 
F 

Valor crítico para 

F 

0 

Entre grupos 0,0168 7 0,0024 1303,054 2,657 

Dentro de los grupos 0,0000 16 6,E-13   

Total 0,0168 23    

0,1 

Entre grupos 0,0006 7 8,39,E-05 2,240 2,657 

Dentro de los grupos 0,0006 16 3,75,E-05   

Total 0,0012 23    

0,2 

Entre grupos 0,0035 7 0,0005 2,644 2,657 

Dentro de los grupos 0,0030 16 0,0002   

Total 0,0065 23    

0,3 

Entre grupos 0,0134 7 0,0019 2,613 2,657 

Dentro de los grupos 0,0117 16 0,0007   

Total 0,0251 23    

0,4 

Entre grupos 0,0686 7 0,0098 2,642 2,657 

Dentro de los grupos 0,0594 16 0,0037   

Total 0,1280 23    

0,5 

Entre grupos 0,3597 7 0,0514 2,591 2,657 

Dentro de los grupos 0,3173 16 0,0198   

Total 0,6770 23    

0,6 

Entre grupos 1,0666 7 0,1524 2,653 2,657 

Dentro de los grupos 0,9191 16 0,0574   

Total 1,9857 23    

0,7 

Entre grupos 4,9724 7 0,7103 2,650 2,657 

Dentro de los grupos 4,2892 16 0,2681   

Total 9,2616 23    

0,8 

Entre grupos 8,9030 7 1,2719 2,622 2,657 

Dentro de los grupos 7,7614 16 0,4851   

Total 16,6644 23    

0,9 

Entre grupos 9,9820 7 1,4260 1,978 2,657 

Dentro de los grupos 11,5321 16 0,7208   

Total 21,5141 23    

1 

Entre grupos 5,842E-12 7 8,346E-13 1,508 2,657 

Dentro de los grupos 8,855E-12 16 5,535E-13   

Total 1,470E-11 23    
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Anexo F. Parámetro de solubilidad de Hildebrand de la sulfadiazina 

En la Tabla 51, se observa el método de Fedors para estimar la energía interna, el volumen molar y 

el parámetro de solubilidad de Hildebrand de la sulfadiazina (Fedors, 1974)(Barton, 1991a). 

 

Tabla 51. Aplicación del método de Fedors para estimar la energía interna, el volumen molar y el 

parámetro de solubilidad de Hildebrand de la sulfadiazina  

Grupo No ∆U (𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 

Total ∆U  

(𝐤𝐉 𝐦𝐨𝐥−𝟏) V (𝐜𝐦𝟑 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 

V Total 

(𝐜𝐦𝟑 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 

−𝐍𝐇𝟐 1 12,6 12,6 19,2 19,2 

Anillo fenilo 1 31,9 31,9 52,4 52,4 

−𝐒𝐎𝟐 − 1 25,5 25,5 19,5 19,5 

−𝐍𝐇 − 1 8,4 8,4 4,5 4,5 

> 𝐂 = 1 4,31 4,31 -5,5 -5,5 

−𝐂𝐇 = 3 4,31 12,93 13,5 40,5 

= 𝐍− 2 11,7 23,4 5 10 

Cierre de anillo 1 1,05 1,05 16 16 

Doble enlaces anillo 3 1,67 5,01 -2,2 -6,6 

Total     125,1   150 

 

𝛿𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 = √
∆𝑈𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 kJ mol

−1

𝑉𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 cm
3 mol−1

 

𝛿𝑇𝑜𝑡𝑎𝑙 = 28.88 MPa
1/2  
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Anexo G. Valores de las pendientes, intercepto y coeficientes de 

determinación de las rectas de van’t Hoff 

 

G 1. Parámetros de las rectas de van’t Hoff para el sistema de sulfadiazina en {Carbitol 

(1) + agua (2)} a 313,15 K. 

 

Tabla 52. Parámetros de la recta de van’t Hoff obtenidas para el sistema de SD en agua pura. 

Parámetro Valor Error Estándar 

Coeficiente de determinación 𝒓𝟐 0,9995 0,0011 

𝒓𝟐 ajustado 0,9994  

Intercepto (a) -12,32 0,005 

Pendiente (b) -4107,44 36,54 

 

G 2. Parámetros de las rectas de van’t Hoff para el sistema de sulfadiazina en {NMP (1) 

+ agua (2)} 

 

Tabla 53. Parámetros de las rectas de van’t Hoff obtenidos para el sistema sulfadiazina en mezclas 

{NMP (1) + agua (2)} 

Línea 1 

𝐰𝟏 b a 𝐫𝟐 

0 -4107 -12,321 0,9995 

0,1 -3474 -10,716 0,9953 

0,2 -3392 -9,654 0,9965 

0,3 -2964 -8,830 0,9968 

0,4 -2807 -7,973 0,9968 

0,5 -2532 -7,018 0,9974 Línea 2 

0,6 -1820 -5,980 0,9988 b a 𝐫𝟐 

0,7 -1498 -4,878 0,9958 -2775,1 -4,8395 -0,9971 

0,8 -246 -3,715 0,9912 -3748,0 -4,4586 -0,9991 

0,9 -590 -2,877 0,9933 -4395,1 -4,0375 -0,9971 

1 -777 -2,137 1,0000 -2119,3 -3,9918 -0,9980 
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Anexo H. Valores de 𝑯𝟏+𝟐
𝑬𝒙𝒄  y 𝑮𝟏+𝟐

𝑬𝒙𝒄  para mezclas cosolventes libre de soluto 

 

Tabla 54. Valores de 𝑯𝟏+𝟐
𝑬𝒙𝒄  y 𝑮𝟏+𝟐

𝑬𝒙𝒄 para la mezcla cosolvente {Carbitol (1) + agua (2)} libre de soluto 

𝒙𝟏
𝒂 

𝑮𝟏+𝟐
𝑬𝒙𝒄 (𝟐𝟗𝟖, 𝟏𝟓 𝐊)𝒃 

(𝐉 𝐦𝐨𝐥 −𝟏) 
𝑯𝟏+𝟐
𝑬𝒙𝒄 (𝟐𝟗𝟖, 𝟏𝟓 𝐊) 
(𝐉 𝐦𝐨𝐥 −𝟏) 

𝑮𝟏+𝟐
𝑬𝒙𝒄 (𝟑𝟏𝟑, 𝟏𝟓 𝐊) 
(𝐉 𝐦𝐨𝐥 −𝟏) 

0,00 -1 1 -1,0 

0,05 85 -996 139,7 

0,10 151 -1434 231,0 

0,15 201 -1632 292,8 

0,20 237 -1716 335,4 

0,25 264 -1736 364,3 

0,30 283 -1718 383,4 

0,35 296 -1674 395,4 

0,40 306 -1610 402,4 

0,45 313 -1531 405,7 

0,50 318 -1440 406,0 

0,55 320 -1337 403,4 

0,60 320 -1225 397,7 

0,65 316 -1104 387,9 

0,70 308 -973 372,7 

0,75 293 -833 350,1 

0,80 270 -684 317,7 

0,85 234 -526 272,6 

0,90 184 -358 211,4 

0,95 115 -181 130,0 

1,00 23 7 23,9 

𝑥1
𝑎  es la fracción molar del Carbitol en la mezcla cosolvente {Carbitol (1) + agua (2)}  

𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐(298,15 K)𝑏  obtenidos de (Ganbavale et al., 2014) 
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Tabla 55. Valores de 𝐻1+2
𝐸𝑥𝑐 y 𝐺1+2

𝐸𝑥𝑐para las mezclas cosolventes {NMP (1) + agua (2)} libre de soluto 

𝐱𝟏 𝑮𝟏+𝟐
𝑬𝒙𝒄 (𝟐𝟗𝟖, 𝟏𝟓 𝐊)𝒃 

(𝐉 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 

𝑯𝟏+𝟐
𝑬𝒙𝒄 (𝟐𝟗𝟖, 𝟏𝟓 𝐊) 

(𝐉 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 

𝑮𝟏+𝟐
𝑬𝒙𝒄 (𝟑𝟏𝟑, 𝟏𝟓 𝐊) 

(𝐉 𝐦𝐨𝐥−𝟏) 

0,00 0,0 0 0,00 

0,05 -4,6 -189 4,64 

0,10 -20,7 -400 -1,66 

0,15 -43,3 -633 -13,60 

0,20 -68,2 -885 -27,16 

0,25 -92,8 -1153 -39,45 

0,30 -114,8 -1431 -48,59 

0,35 -133,1 -1714 -53,56 

0,40 -146,9 -1992 -54,09 

0,45 -156,1 -2256 -50,46 

0,50 -160,9 -2496 -43,44 

0,55 -161,7 -2698 -34,08 

0,60 -158,9 -2848 -23,65 

0,65 -153,2 -2931 -13,41 

0,70 -144,7 -2929 -4,56 

0,75 -133,4 -2825 1,96 

0,80 -119,1 -2597 5,55 

0,85 -100,7 -2225 6,17 

0,90 -76,5 -1684 4,38 

0,95 -44,1 -951 1,56 

1,00 0,0 0 0,00 

𝑥1
𝑎  es la fracción molar del NMP en la mezcla cosolvente NMP + agua  

𝐺1+2
𝐸𝑥𝑐(298,15 K)b  obtenidos de (Nozohouri et al., 2017). 
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Anexo I. Polinomios de orden 1, 2, 3, 4 y 5 para calcular el factor W de la 

sulfadiazina en mezclas cosolventes {Carbitol (1) + agua (2)} y {NMP (1) + 

agua (2)} 

A continuación, se presentan los coeficientes de los polinomios empleados para calcular el factor W, 

así como los parámetros estadísticas de las ecuaciones. La regresión fue obtenida por medio del 

software TableCurve 2D. Los polinomios poseen la siguiente forma:  

𝑊 = 𝐶0 + 𝐶1𝑥 (A.20) 

𝑊 = 𝐶0 + 𝐶1𝑥 + 𝐶2𝑥
2 (A.21) 

𝑊 = 𝐶0 + 𝐶1𝑥 + 𝐶2𝑥
2 + 𝐶3𝑥

3 (A.22) 

𝑊 = 𝐶0 + 𝐶1𝑥 + 𝐶2𝑥
2 + 𝐶3𝑥

3 + 𝐶4𝑥
4 (A.23) 

𝑊 = 𝐶0 + 𝐶1𝑥 + 𝐶2𝑥
2 + 𝐶3𝑥

3 + 𝐶4𝑥
4 + 𝐶5𝑥

5 (A.24) 

 

Tabla 56. Coeficientes del polinomio de orden 1, 2, 3, 4 y 5 utilizados para hallar el valor del factor 

W de la sulfadiazina en mezclas Carbitol + agua y NMP + agua  

  Orden polinómico 
 Coeficiente o Parámetro 1 2 3 4 5 

Carbitol + agua 

𝑪𝟎 -99,137 440,55 435,23 508,46 1563,86 

𝑪𝟏 32,497 -0,3347 0,1565 -8,900 -172,247 

𝑪𝟐  0,4729 0,4583 0,8679 10,7900 

𝑪𝟑   0,00014 -0,00790 -0,3037 

𝑪𝟒    0,00006 0,00439 

𝑪𝟓     -0,00002 

𝑹𝟐 ajustado 0,9869 1,0000 1,0000 1,0000 1,0000 

Desviación típica 29,502 0,508 0,539 0,549 0,175 

F 853 1450870 859498 622859 4916205 

NMP + agua 

𝑪𝟎 -57,070 587,464 913,47 855,09 3825,97 

𝑪𝟏 31,734 -6,1965 -35,3326 -28,351 -472,641 

𝑪𝟐  0,5331 1,3759 1,0693 27,2266 

𝑪𝟑   -0,00791 -0,00204 -0,7602 

𝑪𝟒    -0,00004 0,01078 

𝑪𝟓     -0,00006 

𝑹𝟐 ajustado 0,9876 0,9999 1,0000 1,0000 1,0000 

Desviación típica 29,558 3,070 0,902 0,968 0,250 

F 716 33587 259631 169029 2029293 
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