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RESUMEN 
 
El celecoxib y el etoricoxib son dos potentes antiinflamatorios inhibidores selectivos 
de la COX-2, pertenecen a la clase II (baja solubilidad, alta permeabilidad) del sistema 
de clasificación biofarmacéutica, con reducida solubilidad acuosa, y limitada 
velocidad de disolución, lo cual afecta no sólo a su biodisponibilidad oral, sino 
también a los procesos de elaboración de medicamentos o sus procesos intermedios, 
como la preparación de disoluciones. De esta forma, los estudios de solubilidad y 
predicción de solubilidad se convierten en una valiosa información para optimizar el 
proceso de preformulación en formas farmacéuticas líquidas.  
 
El estudio y predicción de la solubilidad del celecoxib y etoricoxib se realizó en el 
sistema codisolvente agua-etanol, y etanol-acetato de etilo a 15-35ºC. Se emplearon 
diferentes modelos matemáticos cuyos resultados permitieron evidenciar sus ventajas 
como herramienta en el desarrollo de medicamentos, con el consiguiente ahorro de 
tiempo y recursos. Las propiedades de los materiales y sus interacciones se pueden 
estimar a partir de los parámetros de solubilidad de los componentes de una 
formulación. En este trabajo se ha empleado el parámetro de solubilidad de 
Hildebrand como medida de la cohesión entre moléculas de la misma naturaleza y 
para predecir la adhesión entre moléculas de distinta naturaleza. El perfil de 
solubilidad frente al parámetro de solubilidad obtenido para los dos fármacos, 
mostró un único máximo de solubilidad, confirmando un hallazgo encontrado 
anteriormente por nuestro grupo de investigación, en el que fármacos con 
parámetros de solubilidad inferiores a 25 MPa½ presentarán un máximo de 
solubilidad. 
 
Además de emplear la codisolvencia, se exploró la preparación de dispersiones 
sólidas como alternativa viable para mejorar la velocidad de disolución y la 
solubilidad de principios activos poco solubles en agua. Los resultados encontrados 
demostraron que la modificación de la cristalinidad de estos principios en las 
dispersiones sólidas supone una correcta elección para incrementar visiblemente esta 
propiedad termodinámica. 
 
El estudio termodinámico tiene especial interés en la preformulación de fármacos, 
ya que es necesario determinar su solubilidad en un disolvente o mezcla de 
disolventes a diferentes temperaturas para predecir la precipitación del fármaco. Se 
obtuvieron las magnitudes termodinámicas, entalpía, entropía y energía libre de 
Gibbs de disolución, de mezcla y de transferencia y se realizó el análisis de 
compensación entalpía-entropía. Los resultados obtenidos fueron de utilidad para 
identificar cambios en el mecanismo de la acción de un sistema codisolvente y para 
comprobar la existencia de relaciones extratermodinámicas de compensación 
entalpía-entropía. Para ambos fármacos existen dos mecanismos dominantes, 
entalpía y entropía, dependientes de la composición del disolvente y relacionados con 
la acción codisolvente de las mezclas disolventes estudiadas.  
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ABSTRACT 
 
Celecoxib and etoricoxib are two potent anti-inflammatory inhibitors selective for 
COX-2, with reduced aqueous solubility, belong to class II (low solubility, high 
permeability) of the biopharmaceutical classification system and limited dissolution 
rate, which affects not only to its oral bioavailability, but also to the processes of 
elaboration of medicines or their intermediate processes, such as the preparation of 
solutions. So, the studies of solubility and prediction of solubility become valuable 
information to optimize the process of preformulation in liquid pharmaceutical 
forms. 
 

Both the study and prediction of the solubility of celecoxib and etoricoxib was 

performed in the water-ethanol cosolvent system, and ethanol-ethyl acetate at 15-35 

° C. Different mathematical models were used whose results allowed to demonstrate 

their advantages as a tool in the development of medicines and with the consequent 

saving of time and resources. The materials’ properties and their interactions can be 

estimated from the solubility parameters of the components of a formulation. In this 

paper the Hildebrand solubility parameter has been used as a measure of the 

cohesion between molecules of the same nature and to predict the adhesion between 

molecules of different nature. The solubility profile in comparison to the solubility 

parameter obtained for the two drugs, showed a single maximum of solubility, 

confirming a finding previously encountered by our research group, in which drugs 

with solubility parameters lower than 25 MPa½ will have a maximum solubility. 
 
Besides using the cosolvency, the preparation of solid dispersions was explored as a 
viable alternative to improve the rate of dissolution and the solubility of poorly 
soluble active ingredients in water. It was found that the modification of the 
crystallinity of these principles in solid dispersions is a correct choice to visibly 
increase this thermodynamic property. 
 
The thermodynamic study is especially interesting in the preformulation of drugs, 
since it is necessary to determine their solubility in a solvent or mixture of solvents 
at different temperatures to predict the precipitation of the drug. The 
thermodynamic magnitudes, enthalpy, entropy and Gibbs free energy of solution, 
mixture and transfer were obtained and the enthalpy-entropy compensation analysis 
was performed. The results obtained were useful to identify changes in the 
mechanism of action of a cosolvent system and to verify the existence of 
extrathermodynamic relations of enthalpy-entropy compensation. For both drugs 
there are two dominant mechanisms, enthalpy and entropy, dependent on the 
composition of the solvent and related to the co-solvent action of the solvent 
mixtures studied. 
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El desarrollo de medicamentos se enfrenta a un reto para garantizar que los 
principios activos poco solubles sean utilizados en sistemas que consigan su objetivo 
terapéutico (1-3). 
 
Entre las propiedades fisicoquímicas de una molécula de interés terapéutico, la 
solubilidad es una de las más importantes por ser determinante en la absorción, 
distribución, metabolismo y excreción del fármaco, por lo tanto, esta propiedad debe 
ser evaluada en el diseño de nuevas formas farmacéuticas líquidas, además de tener 
utilidad en los procesos de purificación y estudios de preformulación (4-6). 
 
La solubilidad de una sustancia, es la cuantificación del grado de mezcla que ocurre 
cuando la sustancia se pone en contacto con el disolvente y se permite que se logre 
el equilibrio en la disolución o también se puede definir como la cantidad necesaria 
para formar una disolución saturada en el sistema disolvente o en el disolvente puro, 
a una temperatura y presión determinada (7). 
 
Una disolución es una mezcla homogénea de dos o más sustancias que constituye 
una sola fase. La selección de disolventes y la óptima proporción de mezclas de 
disolventes en la formulación de formas farmacéuticas es un problema que consume 
tiempo y esfuerzo económico. Esta investigación busca desarrollar métodos basados 
en el parámetro de solubilidad para la predicción cuantitativa de ésta propiedad 
termodinámica, con objeto de racionalizar la selección de disolventes y la óptima 
proporción de mezclas disolventes en formulación de formas farmacéuticas. 
 
El número de combinaciones posibles entre soluto y disolvente y entre disolventes 
es muy elevado debido a sus diferentes propiedades fisicoquímicas, pese a ello el 
empleo de modelos de predicción permite orientar la experimentación y ahorrar 
una gran cantidad de tiempo y recursos invertidos durante las etapas de 
preformulación. 
 
La caracterización de los materiales involucrados en esta investigación y la 
determinación de las magnitudes termodinámicas fruto del estudio de la 
solubilidad proveen información útil para evaluar las relaciones entre los 
componentes de las diferentes disoluciones, como es el caso del análisis de la 
compensación entálpica-entrópica que permite la evaluación tanto del intercambio 
energético entre las moléculas (entálpico) como del posicionamiento de las mismas 
(entrópico) y así dilucidar el mecanismo de acción codisolvente de los principios 
activos.  
 
La investigación en solubilidad es de permanente interés para la industria 
farmacéutica por lo que además de emplear la codisolvencia, emplea con éxito otras 
técnicas para incrementar la solubilidad de moléculas de interés terapéutico que a 
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menudo poseen baja o muy baja solubilidad, tal es el caso de la elaboración de 
dispersiones sólidas (8-13). 
 
La elaboración de dispersiones sólidas es una de estas técnicas que constituye una 
alternativa viable para mejorar la velocidad de disolución y la solubilidad aparente de 
compuestos con baja solubilidad acuosa, lo cual se justifica puesto que casi el 40% 
de los principios activos todavía no aprobados como tales, no superan las primeras 
fases en el desarrollo de nuevos medicamentos, debido a su baja solubilidad (1,3). 
 
La escasez de datos cuantitativos de solubilidad de principios activos y el desarrollo 
y perfeccionamiento de métodos para predecir su solubilidad, constituyen el punto 
de partida en el plan de trabajo de esta Tesis Doctoral, con un doble interés, científico 
y tecnológico. Científico, porque supone el desarrollo de modelos de predicción de 
solubilidad de principios activos en mezclas de disolventes de uso farmacéutico. 
Tecnológico, debido a que los modelos predictivos suplen datos no determinados 
experimentalmente y disminuyen por ello el coste económico en la preformulación 
y diseño de formas farmacéuticas, coste en ocasiones elevado, al tiempo que ahorran 
tiempo y esfuerzo en la experimentación. Para ello, se propone estudiar 
detalladamente la solubilidad de dos principios activos.  
 
Adicionalmente se pretende desarrollar el método para preparación y caracterización 
de las dispersiones sólidas de los mismos, por el método de evaporación de 
disolventes, para proponer una herramienta durante el desarrollo de productos que 
los contengan, y para proveer de resultados que sean de utilidad en la compleja tarea 
de mejorar la solubilidad de moléculas con actividad farmacológica. 
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II.1. Objetivos 
 
El objetivo general de la memoria consiste en el análisis fisicoquímico del proceso 
de disolución de dos principios activos estructuralmente relacionados, celecoxib y 
etoricoxib en mezclas disolventes, agua-etanol y etanol-acetato de etilo, a cinco 
temperaturas, como parte de los estudios de preformulación de medicamentos. Estos 
disolventes pueden tener un efecto en la solubilidad, estabilidad y velocidad de 
disolución, por lo que su elección resulta clave en el control cinético y termodinámico 
del proceso de disolución. 
 
Para lo anterior se consideran los siguientes objetivos específicos: 

 
1. Determinación de la solubilidad del celecoxib y etoricoxib en mezclas 

disolventes a cinco temperaturas (15-35ºC). 
 

2. Estudio de modelos matemáticos semiempíricos para la predicción de la 
solubilidad de fármacos en mezclas disolventes. 
 

3. Estudio termodinámico y demostración de relaciones de compensación 
entalpía-entropía en mezclas disolventes. 
 

4. Investigación de las características y propiedades físico-químicas del celecoxib 
y etoricoxib y su compatibilidad con las mezclas disolventes estudiadas.  
 

5. Elaboración y estudio de dispersiones sólidas de celecoxib y etoricoxib como 
estrategia farmacéutica para vehiculizar principios activos pocos solubles en 
agua. 

 
 

II.2. Plan de trabajo 
 
Debe destacarse la importancia que se concede a las propiedades físico-químicas de 
los fármacos como la solubilidad, el polimorfismo, la solvatación o el estado físico, 
en su impacto sobre la producción industrial de medicamentos (1). Para dar 
comienzo al desarrollo experimental de los objetivos propuestos en esta Tesis 
Doctoral, después de indagar y seleccionar los principios activos objeto de estudio, 
se determinó espectrofotométricamente la solubilidad del celecoxib (CLX) y 
etoricoxib (ETX) en agua-etanol y etanol-acetato de etilo en el intervalo de 
temperaturas, 15-35ºC (primer objetivo) a partir de soluciones supersaturadas. La 
solubilidad se expresará en fracción molar (𝑿𝟐) para poder aplicar los modelos de 
predicción propuestos. La escala de fracción molar (𝑿) es de uso común en 
experimentación y en aplicaciones termodinámicas debido a que suministra una 
medida de las proporciones relativas de moles de cada constituyente, y permite 
expresar relaciones directas entre el número de moléculas de soluto y de disolvente 
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en una muestra. Además de la solubilidad se calculó el volumen molar y el parámetro 
de solubilidad teórico de ambos fármacos mediante un método teórico basado en la 
contribución de grupos funcionales de una molécula (2).  
 
Los fármacos seleccionados, CLX y ETX, son fármacos antiinflamatorios no 
esteroideos (AINE) (3), con muy baja solubilidad en agua, por lo que la optimización 
de los procesos tecnológicos resultó un gran desafío. Estos fármacos están incluidos, 
de acuerdo con su solubilidad y permeabilidad, en la Clase II del Sistema de 
Clasificación Biofarmacéutica (SCB) (4) , en ellos, la velocidad de disolución es la 
limitación principal a su absorción oral (5-7). Numerosos principios activos, de 
indudable valor terapéutico por su elevada actividad intrínseca, pueden presentar 
significativas limitaciones por su baja biodisponibilidad que afectará a la obtención 
de una respuesta clínica específica. Por otro lado, las mezclas disolventes fueron 
elegidas porque regularmente, por su compatibilidad fisiológica, se utilizan en 
formulación de medicamentos (agua-etanol), o bien, porque proporcionan amplios 
intervalos de polaridad (agua-acetato de etilo).  
 
Los estudios de solubilidad, en preformulación de medicamentos, proporcionan una 
inestimable información en el perfeccionamiento del proceso de desarrollo de 
medicamentos, una parte de estos estudios conlleva el manejo de modelos 
matemáticos semiempíricos. Estos modelos correlacionan solubilidades 
experimentales con variables independientes, tales como la fracción volumétrica o el 
parámetro de solubilidad del codisolvente (segundo objetivo). Los resultados 
permitirán a los investigadores predecir la solubilidad de solutos en disolventes puros 
o mezclas disolventes a partir de un número mínimo de experimentos y conducirán 
a ahorros de tiempo y de trabajo de laboratorio (8). Los modelos de predicción de  
solubilidad empleados en esta memoria son los de Bustamante y cols., 1993 (9); 
Escalera y cols., 1994 (10); Jouyban-Gharamaleky, 1997 (11); Jouyban 2002 (12) y 
Jouyban-Acree, 2007 (13). 
 
Las funciones termodinámicas correspondientes a los procesos de disolución, 
transferencia y mezcla del CLX y ETX en mezclas disolventes proporcionaron 
información valiosa sobre los mecanismos de solubilidad de la acción co-disolvente 
de los fármacos (tercer objetivo). Al mismo tiempo, estas magnitudes 
termodinámicas sirven para comprobar la existencia de relaciones extra-
termodinámicas de compensación entalpía-entropía (14,15). A partir de valores de 
solubilidad experimentales, expresados en fracción molar a diferentes temperaturas 
(15-35ºC), y mediante las ecuaciones de van’t Hoff (ajuste de solubilidad, 𝒍𝒏𝑿𝟐, en 
función de la temperatura, 𝑻𝒎), se determinaron las funciones termodinámicas de 
entalpía, energía libre de Gibbs y entropía de fusión, disolución, transferencia y 
mezcla para los principios activos estudiados.  
 
La compensación entalpía-entropía es una relación extra-termodinámica que 
diferencia mecanismos de interacción soluto-disolvente en una disolución (16). Los 
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resultados son contrastados con otros previamente obtenidos por nuestro grupo de 
investigación, comprobando que las relaciones lineales o no lineales obtenidas 
permiten identificar los mecanismos dominantes de la acción codisolvente que, en 
último término podrían proporcionar predicciones aplicables a formulación de 
fármacos. Estos anteriores hallazgos se han publicado con paracetamol, ácido 
nalidíxico y acetanilida (17); probebecid, fenacetina, ácido salicílico (14); 
indometacina (15); ibuprofeno o naproxeno (18) o ketoprofeno (19), entre otros, 
todos ellos explicaron la existencia de dos mecanismos dominantes, entalpía y 
entropía, dependientes de la composición del disolvente y relacionados con la acción 
codisolvente en diferentes mezclas disolventes. La proporción de la mezcla en la que 
se producen los cambios de mecanismo dominante depende de la naturaleza y la 
polaridad del fármaco. Se demuestra una relación extratermodinámica de 
compensación entalpía-entropía no lineal, es decir, las relaciones de compensación 
son una característica general de la solubilidad de fármacos. 
 
Por otro lado, se realizaron experimentos para estudiar las características y 
propiedades fisicoquímicas del CLX y ETX mediante diferentes técnicas como la 
calorimetría diferencial de barrido (DSC), espectrofotometría infrarroja (FTIR), 
microscopía electrónica (SEM) y, difracción por rayos X (cuarto objetivo). Los 
métodos de análisis térmico y calorimétrico han demostrado poseer una gran 
aplicabilidad en la preformulación. Estas técnicas son críticas en la caracterización de 
los polimorfos, es decir, muchos compuestos orgánicos son capaces de adoptar una 
forma amorfa o bien una o más formas cristalinas, con diferentes disposiciones 
espaciales en la red cristalina. La existencia de polimorfos es una de las principales 
fuentes de variación en el comportamiento de la disolución de los fármacos. La 
influencia del polimorfismo sobre la velocidad de disolución viene determinada por 
los cambios en la solubilidad de los distintos polimorfos (20,21). En muchos casos la 
adecuada selección y preparación del polimorfo adecuado puede incrementar de 
forma significativa la absorción y el valor terapéutico de los fármacos, 
particularmente de aquellos que presentan una baja solubilidad. 
 
En último lugar, para mejorar la biodisponibilidad de los principios activos puede 
recurrirse a diferentes estrategias modificando algunas características fisicoquímicas 
del principio activo. Las dispersiones sólidas se consideran en la actualidad uno de 
los métodos más eficaces para resolver el problema de la baja biodisponibilidad de 
fármacos poco solubles en agua. Si bien algunos inconvenientes relacionados con la 
inestabilidad y la escalabilidad siguen estando presentes. En esta memoria, se 
estandarizó un método unificado para la obtención de dispersiones sólidas de los 
principios activos estudiados, quinto objetivo, y se estimó si las dispersiones sólidas 
obtenidas mejoran las propiedades de disolución y la biodisponibilidad de estos 
fármacos poco solubles en agua. Las técnicas de caracterización son primordiales 
para ayudar a dilucidar completamente la estructura y el mecanismo de disolución de 
la dispersión sólida.  
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SECCIÓN TERCERA 
 

CAPÍTULO III 

CONCEPTOS TEÓRICOS DE LA SOLUBILIDAD 

  

 
La solubilidad es la cantidad máxima de soluto que puede disolver un determinado 
disolvente a una presión y temperatura determinadas. En esta memoria se utiliza la 
unidad de fracción molar (𝑿) para hacer referencia a la solubilidad. 
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El desarrollo de medicamentos que contengan principios activos de interés 
farmacéutico se enfrenta a un reto para garantizar que los fármacos con escasa 
solubilidad sean diseñados en sistemas que consigan su objetivo terapéutico (1-4). 
 
Entre las propiedades fisicoquímicas de una molécula de interés terapéutico, la 
solubilidad es una de las más importantes, por ser determinante de la absorción, 
distribución, metabolismo y excreción del fármaco, por lo tanto, esta propiedad debe 
ser evaluada para un acertado diseño de nuevas formas farmacéuticas líquidas, 
además de tener utilidad para los procesos de purificación y estudios de pre-
formulación. La disolución de un principio activo constituye uno de los 
procedimientos más empleados en tecnología farmacéutica, ya sea como proceso 
intermedio, o como producto final en la elaboración de medicamentos (5,6). 
 
La solubilidad de una sustancia depende de la naturaleza del disolvente y del soluto, 
además de la temperatura y la presión del sistema. Así pues, la solubilidad que 
presenta un fármaco concreto en medio acuoso condiciona su metabolismo, (Figura 
III.1), modificando la absorción y distribución del fármaco en el organismo. Cuanto 
más soluble sea una sustancia en medio acuoso, cabe esperar que sus propiedades 
farmacocinéticas sean mejores, alcanzando de esta manera una mayor 
biodisponibilidad y un mejor aprovechamiento del fármaco.  
 

 
Figura III.1. Clasificación de fármacos según el BDDCS, (Biopharmaceutics Drug Disposition 
Classification System) (7) 
 
La medida de la capacidad de una determinada sustancia para disolverse en otra es la 
solubilidad, la cual cuantitativamente se expresa como el grado de mezcla que ocurre 
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cuando las sustancias se ponen en contacto y se permite que se logre el equilibrio en 
la disolución (8). 

 

III.1.  Disoluciones y solubilidad  
 
III.1.1. Aspectos generales 
 
La solubilidad de un soluto es la cantidad necesaria para formar una disolución 
saturada en un disolvente, a una temperatura y presión determinada, el cual es un 
valor característico de cada molécula (9). 
 
Una disolución se define como un sistema homogéneo de al menos dos 
componentes que forman una dispersión molecular. En una disolución varía la 
proporción de sus componentes. En el sistema más simple (dos componentes), el 
que se encuentra en mayor proporción es el disolvente, mientras que el que está en 
menor proporción es el soluto. El término disolución implica una mezcla 
homogénea, lo cual quiere decir que el soluto es disuelto por el disolvente para 
formar un sistema monofásico (10). 
 
En la práctica un buen sistema disolvente puede estar constituido por disolventes 
que individualmente no tienen un buen desempeño como tales, por lo tanto, es 
importante evaluar los parámetros de cohesión efectivos de las mezclas líquidas a ser 
empleadas como disolventes (11). 
 
La cantidad de soluto que un determinado disolvente es capaz de disolver, para 
formar una disolución, depende de muchos factores, tales como la naturaleza de 
estos y la temperatura a la que se realice el proceso de disolución. En general la mejor 
solubilidad se obtiene cuando existe mayor semejanza molecular entre las especies 
que conforman la disolución.  
 
Los disolventes polares, como el agua o el etanol, disuelven compuestos iónicos y 
moleculares polares, pero no disuelven solutos apolares. Éstos últimos requieren 
disolventes apolares como el hexano, el éter o el tetracloruro de carbono.  
 
Según la cantidad de soluto disuelta, se pueden obtener disoluciones insaturadas, 
saturadas y sobresaturadas (1,4,10). 
 
En la Figura III.2. se visualiza el proceso de disolución para una sustancia iónica como 
el AgCl. En una primera etapa los iones se separan y se reparten por la disolución, 
hasta que llega un momento en el que no se disuelve más sólido, la disolución se 
satura y los cristales sin disolver precipitan al fondo del recipiente. Una vez se alcanza 
el equilibrio entre los iones sólidos y su disolución acuosa se dice que la disolución 
está saturada (10). 
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Figura III.2. Proceso de disolución de AgCl en disolventes polares (10) 

 
Una disolución saturada es en la que el soluto está en equilibrio con la fase sólida. 
Para que se establezca la condición de equilibrio debe garantizarse que haya un ligero 
exceso sin disolver en suspensión (10).  
 
La solubilidad es pues una constante de equilibrio característica de cada sustancia en 
un determinado sistema disolvente y una medida de la capacidad de una sustancia 
para disolverse en otra a una temperatura fija.  
 
Atendiendo a la naturaleza de estas fases se pueden encontrar solutos y disolventes 
sólidos, líquidos o gaseosos, aunque las disoluciones más frecuentes de interés 
farmacéutico son sólido-líquido y líquido-líquido.  
 
En la mayoría de las ocasiones, el disolvente es el componente mayoritario de la fase 
líquida, mientras que el soluto corresponde a la fase sólida y la cantidad de soluto 
disuelto en el sistema disolvente se denomina concentración. 
  
III.1.2. Expresiones de la concentración 
 
El término solubilidad se utiliza tanto para designar el fenómeno cualitativo del 
proceso de disolución como para expresar cuantitativamente la concentración de un 
soluto en una disolución, entendiendo que una disolución está saturada cuando el 
potencial químico o actividad termodinámica del soluto disuelto, es igual a la del 
soluto no disuelto. 
 
Para referirse a la concentración de las disoluciones y la solubilidad, dependiendo de 
la fuente de consulta, existen diferentes maneras. 
 
Para expresar la relación existente entre los componentes de una disolución resulta 
muy útil el uso de las diferentes expresiones de concentración, como las que se 
muestran en la Tabla III.1 (12). Para el caso de la solubilidad de una sustancia química 
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activa, las diferentes fuentes bibliográficas emplean términos descriptivos muy 
similares, que describen con aproximación esta característica fisicoquímica (Tabla 
III.2) (8,13). 
 
Tabla III.1. Expresiones para solubilidad y concentración de disoluciones  

Símbolo Expresión Definición Unidades 

%p/p 
 

Porcentaje peso 
a peso 

gramos de soluto en 100 g de 
disolución 

% g/g 

% p/v 
 

Porcentaje peso 
a volumen 

gramos de soluto en 100 ml de 
disolución 

% g/ml 

M Molaridad moles de soluto en 1 litro de 
disolución 

mol/l 

m Molalidad moles de soluto en 1 kg de disolvente mol/Kg 

X Fracción molar Cociente entre moles de soluto y la 
suma de los moles de soluto y de 
disolvente 

- 

 
Tabla III.2. Expresiones cualitativas de solubilidad de medicamentos  

Término descriptivo 
(Descriptive term) 

mililitros de disolvente por gramo de soluto 
temperatura entre 15º y 25º C 

Muy soluble 
(Very soluble) 

< 1 

Fácilmente soluble 
(Freely soluble) 

de 1 a 10 

Soluble 
(Soluble) 

de 10 a 30 

Bastante soluble 
(Sparingly soluble) 

de 30 a 100 

Poco soluble 
(Slightly soluble) 

de 100 a 1 000 

Muy poco soluble 
(Very slightly soluble) 

de 1 000 a 10 000 

Prácticamente insoluble  
(Practically insoluble) 

> 10 000 

 
Aparte de las anteriores formas de expresión de solubilidad, también se suele 
encontrar el término “partly soluble” que es usado en la literatura para describir una 
mezcla donde sólo uno de los componentes es disolvente y el término “Miscible” que 
se usa para describir un líquido que es miscible en todas las proporciones con el 
disolvente al que se refiere (14,15).  
 
En este trabajo se utiliza la expresión de la fracción molar (𝑿𝟐), para referirse a la 
solubilidad de un soluto, es decir, a la concentración de un soluto en una disolución 
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dada, que relaciona la proporción en que se encuentran los moles de soluto con 
respecto a los moles totales de disolución (Ec. III.1). 
 

𝑿𝟐 =
𝒏𝟐

𝒏𝟏 + 𝒏 𝟐
 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏  

 
En la que 𝒏𝟐 corresponde al número de moles de soluto y 𝒏𝟏 a los de disolvente. 
 
III.1.3. Proceso de disolución 
 
El estado de agregación de mayor interés en farmacia es el sólido por ser en el que 
se encuentra la mayoría de las sustancias con actividad terapéutica (16).  
 
Las partículas sólidas están formadas por especies químicas, bien sean átomos, iones 
o moléculas, que se mantienen muy próximas entre sí. Esta unión se hace posible 
por fuerzas cohesivas tales como los enlaces de hidrógeno, fuerzas de Van der Waals, 
electrostáticas, de forma que se encuentran en un estado de equilibrio en el que la 
energía potencial es mínima.  
 
Según la teoría cinética de la materia, el movimiento térmico en el estado sólido está 
reducido casi a vibraciones en torno a la posición que ocupan en el espacio, mientras 
que en el estado líquido las fuerzas cohesivas entre las moléculas son más débiles 
provocando que no tengan una organización estructural permanente, los 
movimientos térmicos son mayores y el sistema puede adoptar la forma del recipiente 
que lo contiene. 
 
La diferencia entre la suma de las interacciones cohesivas: soluto↔soluto y 
disolvente↔disolvente, por un lado y las interacciones adhesivas soluto↔disolvente, 
por el otro, es uno de los factores determinantes del éxito del proceso de disolución, 
(Figura III.3). Las etapas de este proceso se describen a continuación. 
 

• Etapa 1.  Fusión:  
 
Por un aporte de energía se produce la ruptura de las atracciones o fuerzas cohesivas 
soluto↔soluto. En el caso de un sólido cristalino, la energía aportada debe ser la 
suficiente para contrarrestar las fuerzas cohesivas entre los átomos, iones o moléculas 
responsables de que la sustancia se encuentre en estado sólido y permita que ésta 
pase a un estado “líquido”, mediante un proceso semejante al de la fusión. Este es 
un proceso endotérmico. 
 
La energía para separar completamente una mol del compuesto en las especies 
moleculares que lo componen (átomos, moléculas o iones) (kJ/mol), es la energía de 
red. La solubilidad depende de la entalpía de fusión (𝜟𝑯𝑭) y del punto de fusión (𝑻𝑭).  
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Figura III.3. Proceso de disolución soluto sólido-disolvente líquido a nivel molecular 

 

• Etapa 2.  Expansión:  
 
Consiste en vencer las fuerzas cohesivas disolvente↔disolvente. Las moléculas de 
disolvente se alejan unas de otras venciendo las fuerzas de cohesión (atractivas) que 
las mantienen unidas para crear espacios o “cavidades” donde se puedan acomodar 
las moléculas de soluto. Esta etapa también es endotérmica (requiere energía, 𝜟𝑯𝒄𝒂𝒗) 
y su contribución a la solubilidad es desfavorable, como la anterior etapa. 
 

• Etapa 3. Mezcla: 
 
Los átomos, moléculas o iones de soluto se insertan en los espacios o “cavidades” 
creados en el disolvente. Se produce la solvatación, es decir, la interacción entre el 
soluto y el disolvente mediante fuerzas de Van der Waals y/o enlaces de hidrógeno. 
Las interacciones adhesivas soluto↔disolvente favorecen la formación de la 
disolución, siendo el proceso exotérmico. 
 
La entalpía o calor de disolución, (𝜟𝑯𝑺) es la variación de la entalpía del sistema 
asociado a la disolución de un soluto en un disolvente a presión constante. 
Corresponde a la suma de la energía absorbida en los procesos endotérmicos (ruptura 
de fuerzas cohesivas) y la liberada en el exotérmico (debida a las interacciones 
adhesivas). 
 
Las dos primeras etapas al ser endotérmicas son desfavorables al proceso de 
disolución, mientras que la tercera, exotérmica, es favorable al proceso de disolución. 
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La solubilidad se expresa como un equilibrio del soluto entre la fase sólida y la fase 
disuelta. El equilibrio se establece a temperatura y presión constantes y la energía 
libre de Gibbs dirige el proceso, de acuerdo con: 
 

𝜟𝑮𝟐
𝑺 = 𝜟𝑯𝟐

𝑺 − 𝑻𝜟𝑺𝟐
𝒔  

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐 

En la que la que 𝜟𝑮𝟐
𝑺  es la energía libre de disolución; 𝜟𝑯𝟐

𝑺 , la entalpía de disolución; 
𝜟𝑺𝟐

𝒔 , la entropía de disolución. 
  

𝜟𝑮𝟐
𝑺 = 𝑹𝑻 𝒍𝒏 𝑿𝟐 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟑 

Siendo 𝑹, la constante de los gases; 𝑻, la temperatura absoluta y 𝑿𝟐, la fracción molar 
de soluto, definida en la Ec. III.1. 
 
Cada etapa (fusión, expansión, y mezcla) viene definida por sus correspondientes 
entalpías y entropías, que determinan el signo y magnitud de la energía libre de 
disolución (𝜟𝑮𝑺), directamente relacionada con la solubilidad. En la Ec. III.3 se 
observa que la solubilidad es una constante de equilibrio que se relaciona con la 
energía libre. La disolución de un compuesto será posible si la energía libre de 
disolución disminuye. Los valores negativos de 𝜟𝑮𝟐

𝑺  favorecen la solubilidad (16). 
 
La entalpía de fusión 𝜟𝑯𝑭, es constante e independiente del disolvente. Tanto el calor 
como la entropía de fusión, 𝜟𝑺𝑭, son siempre de signo positivo, y el aumento de 
entropía durante la fusión es el factor que favorece el primer paso, de sólido a líquido 
en la disolución. Estas etapas determinan la magnitud y signo de la entalpía de mezcla, 
𝜟𝑯𝑴 y de la entropía de mezcla, 𝜟𝑺𝑴.  Por su parte, los procesos de expansión y 
solvatación, endotérmico y exotérmico, respectivamente, determinan la magnitud y 
signo de la entalpía de mezcla, 𝜟𝑯𝑴 y de la entropía de mezcla, 𝜟𝑺𝑴. 
 
III.1.4. Tipos de disoluciones 
 
Las disoluciones son sistemas de una sola fase, constituidas por al menos dos 
componentes. Las disoluciones más comunes en farmacia son de sólido en líquido o 
líquido en líquido (17).  
 
Las disoluciones pueden ser reales o ideales. A su vez las disoluciones reales se 
clasifican en regulares e irregulares.  
 
III.1.4.1. Disoluciones ideales 
 
La solubilidad ideal es la que sucede entre un soluto y un disolvente de naturaleza 
similar. Durante la formación de estas disoluciones no se absorbe ni se desprende 
calor, por lo que  𝜟𝑯𝑴= 0. La mezcla es aleatoria, lo cual corresponde a una variación 
de entropía, 𝜟𝑺𝟐, definida por la siguiente ecuación: 
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𝜟𝑺𝟐 = −𝑹 𝒍𝒏 𝑿𝟐 𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟒 
 

Por lo tanto, la variación de energía libre, 𝜟𝑮𝟐, en la Ec. III.2, para una disolución 
ideal se reduce a: 
 

𝜟𝑮𝟐 = −𝑻𝜟𝑺𝟐 𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟓 
 
El cambio de energía libre que se produce durante la transferencia de un mol desde 
la fase de soluto a la disolución saturada, se relaciona con la actividad termodinámica, 
𝒂𝟐, que, en el caso de una disolución ideal, es igual a la fracción molar, 𝒂𝟐 = 𝑿𝟐. Por 
ello, el cambio de energía libre, 𝜟𝑮𝟐, empleando las Ec. III.4 y Ec. III.5, se expresa 
como se muestra en la Ec. III.6, siendo 𝑹 la constante de los gases ideales, y 𝑻 la 
temperatura. 
 

𝜟𝑮𝟐 = 𝑹𝑻 𝒍𝒏 𝒂𝟐 = 𝑹𝑻 𝒍𝒏 𝑿 𝟐  𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟔 

En una disolución ideal, las interacciones de las moléculas en disolución son debidas 
sólo a las fuerzas de dispersión de London (10). Las fuerzas que mantienen unido al 
soluto con el disolvente son similares a las que existen en los compuestos puros, por 
lo que su presión de vapor, o tendencia a escapar de la disolución, es la misma que la 
del disolvente puro. Además, no hay variación de volumen, 𝜟𝑽 = 𝟎, tras la mezcla 
del soluto con el disolvente. 
 
La solubilidad ideal, 𝑿𝟐

𝒊 , de un soluto sólido a temperatura 𝑻, es igual a la actividad 
termodinámica, 𝒂𝟐. 
 

𝒂𝟐 = 𝑿𝟐
𝒊  

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟕 

En las disoluciones ideales la mezcla de los componentes se produce de forma 
homogénea; el soluto se mezcla en igual proporción con el disolvente, se supone que 
no se desprende calor en la mezcla; las moléculas se ordenan en forma aleatoria, y 
todas las interacciones entre soluto y disolvente tienen naturaleza similar.  
 
Las disoluciones ideales (Tabla III.3) obedecen la ley de Raoult, las interacciones son 
debidas sólo a las fuerzas de dispersión de London. Como no se absorbe ni se 
desprende calor en el proceso de mezcla (𝜟𝑯𝑴= 0), la solubilidad del soluto es una 
solubilidad ideal, 𝑿𝟐

𝒊 , depende exclusivamente de las propiedades del soluto, es decir, 
la solubilidad a una temperatura dada, 𝑻, en Kelvin, dependerá del calor de fusión del 
sólido (𝜟𝑯𝟐

𝑭) en J/mol y de la temperatura de fusión de éste (𝑻𝟐
𝑭), también en Kelvin, 

según la siguiente expresión, en la que la constante de los gases ideales 𝑹, es 8,3145 
J/molK (Ec. III.8). 
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𝒍𝒏 𝑿𝟐
𝒊 = −

𝜟𝑯𝟐
𝑭

𝑹
(

𝟏

𝑻
−

𝟏

𝑻 𝟐
𝑭 ) 

 
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟖 

 
Tabla III.3. Características fisicoquímicas de las soluciones ideales 

Característica 
fisicoquímica 

Comportamiento de la disolución 

𝒂𝟐 = 𝑿𝟐
𝒊  Debido a que las fuerzas que mantienen 

unido soluto y disolvente son similares a las 
que existen en los compuestos puros. 

ΔV=0 No hay cambio de volumen al formarse la 
disolución pues no cambia la estructura 
espacial. 

ΔU=0 La diferencia entre interacciones adhesivas 
y cohesivas propias de proceso de 
disolución es nula, por tanto, no cambia la 
energía. 

ΔH=0 Al no presentarse absorción ni 
desprendimiento de calor, Q, no hay calor 
de mezcla a presión P constante. 

ΔS>0 El valor positivo de entropía de mezcla 
justifica que se favorezca la completa 
miscibilidad de los componentes. 

ΔG<0 El valor negativo de la energía libre de 
Gibbs, indica que la formación de la 
disolución es espontánea. 

 
III.1.4.2. Disoluciones no ideales 
 
Las disoluciones no ideales son las más numerosas. La mayoría de los principios 
activos de interés farmacéutico presentan un comportamiento no ideal en disolución. 
En estos casos la solubilidad experimental puede ser mayor o menor que la calculada 
mediante la ecuación Ec.III.6, debido a que la naturaleza del soluto difiere de la del 
disolvente y a que existen otras interacciones además de las fuerzas de London. Las 
disoluciones no ideales absorben o desprenden calor durante el proceso de mezcla y 
sus moléculas no se mezclan en forma aleatoria (17). 
 
En este tipo de disoluciones, la actividad termodinámica, 𝒂𝟐, no es igual a la fracción 
molar , 𝑿𝟐, sino al producto de ésta por el coeficiente de actividad 𝛂𝟐: 
 

𝒂𝟐 = 𝑿𝟐𝜶𝟐 𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟗 
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El coeficiente de actividad 𝜶𝟐, es un parámetro que tiene en cuenta las interacciones 
que se producen entre los distintos componentes de una disolución. Sin embargo, no 
se trata de un valor tabulado, sino que su valor debe ser determinado en función de 
consideraciones más complejas (16).  
 
El cambio de energía libre de las soluciones ideales, empleando la Ec. III.9 en la Ec. 
III.6, vendrá dado para las disoluciones no ideales, por la siguiente expresión: 
 

𝜟𝑮𝟐
𝑺 = 𝑹𝑻 𝒍𝒏 𝒂𝟐 = 𝑹𝑻 𝒍𝒏 𝑿𝟐 + 𝑹𝑻 𝒍𝒏 𝜶𝟐 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟎 

La diferencia entre las ecuaciones Ec. III.6 y Ec. III.10, se relaciona con el coeficiente 
de actividad del soluto en agua, 𝛂𝟐, y corresponde a: 
 

𝑹𝑻 𝒍𝒏 𝜶𝟐 = interacciones – interacciones  
                     cohesivas          adhesivas 𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟏 

 
Debido a que los principios activos que forman parte de los medicamentos son no 
polares, semipolares o compuestos iónicos forman disoluciones no ideales, la tarea 
de predecir la solubilidad plantea una gran dificultad, dadas las distintas interacciones 
que pueden darse en este tipo de disoluciones (18). 
 
III.1.4.2.1. Teoría de las disoluciones regulares de Hildebrand 
 
Hildebrand  aprovechó sus conocimientos en fisicoquímica para predecir la 
solubilidad de no electrolitos (19), constituyéndose en pioneros en el desarrollo de 
modelos matemáticos con el fin de entender el comportamiento de disoluciones no 
ideales.  
 
Hildebrand acuñó el concepto de “disolución regular”, cuando las únicas 
interacciones moleculares que se originan entre el soluto y el disolvente son fuerzas 
de Van der Waals. 
 
La orientación de las moléculas es aleatoria, por lo que la entropía es igual a la de una 
disolución ideal; pero se diferencia de las disoluciones ideales, porque el calor de 
mezcla es endotérmico, siendo resultado de variaciones entre fuerzas de atracción 
moleculares soluto↔disolvente. 
 
En 1929 Hildebrand propuso que una molécula será preferentemente atraída por 
otra que tenga la misma presión interna. Expresado de otro modo, entre menor 
diferencia exista entre las presiones internas de dos moléculas, mayor será entre ellas 
su solubilidad, lo cual implica que, a mayor diferencia entre las presiones internas de 
dos moléculas éstas se desviarán del comportamiento descrito por la ley de Raoult 
para las disoluciones ideales, (Ec. III.12). 
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− 𝒍𝒏 𝑿𝟐 = − 𝒍𝒏 𝑿𝟐
𝒊 +

𝑽𝟐𝝓𝟏
𝟐

𝑹𝑻
(𝜹𝟏 − 𝜹𝟐)𝟐 

 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟐 

donde 𝑿𝟐 es la solubilidad del compuesto expresada en fracción molar, 𝑿𝟐
𝒊  es la 

solubilidad ideal del mismo compuesto, a una temperatura 𝑻 expresada en Kelvin; 
𝑹 la constante de los gases, 8,3145 J/molK, 𝑽𝟐 es el volumen molar del soluto, 𝜹𝟏 y 
𝜹𝟐 son los parámetros de solubilidad de disolvente y soluto respectivamente y 𝝓𝟏

𝟐 es 
la fracción de volumen de disolvente. 
 
La expresión que se refiere a la fracción de volumen del disolvente, 𝝓𝟏

𝟐 se obtiene a 
partir de las fracciones molares de disolvente 𝑿𝟏 y de soluto 𝑿𝟐 , y los volúmenes 
molares del soluto y del disolvente 𝑽𝟐 y 𝑽𝟏: 
 

𝝓𝟏 =
𝑽𝟏𝑿𝟏

𝑽𝟏𝑿𝟏 + 𝑽𝟐𝑿 𝟐
 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟑 

 
Si el término 𝑽𝟐𝝓𝟏

𝟐/𝑹𝑻 de la ecuación Ec. III.12 se reemplaza por el símbolo 𝑼, que 
corresponde a la energía interna/energía molar de vaporización, la ecuación de 
Hildebrand, Ec. III.12, adquiere la forma: 
 

− 𝒍𝒏 𝑿𝟐 = − 𝒍𝒏 𝑿𝟐
𝒊 + 𝑼(𝜹𝟏 − 𝜹𝟐)𝟐 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟒 

 
desarrollando la expresión cuadrática y reagrupando los términos de la Ec. III.14, se 
tiene la ecuación: 
 

𝒍𝒏 (
𝑿𝟐

𝒊

𝑿𝟐
) = 𝑼(𝜹𝟏

𝟐 − 𝟐𝜹𝟏𝜹𝟐+ 𝜹𝟐
𝟐)

 
 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟓 

 
donde 𝑿𝟐 es la solubilidad del compuesto expresada en fracción molar, 𝑿𝟐

𝒊  es la 
solubilidad ideal del mismo compuesto, 𝑼, corresponde a la energía interna/energía 
molar de vaporización, 𝜹𝟏 y 𝜹𝟐 son los parámetros de solubilidad de disolvente y 
soluto respectivamente. 
 
La aplicación de la teoría de las disoluciones regulares se restringe a disoluciones de 
no electrolitos. Sirve como guía semicuantitativa para estimar la solubilidad de 
principios activos no polares. Sin embargo, muchos compuestos farmacéuticos 
poseen grupos polares, por lo cual no forman disoluciones regulares.  
 
A pesar de lo anteriormente expuesto, la ecuación de Hildebrand, es muy útil como 
punto de partida para seleccionar un buen disolvente, ya que el mejor disolvente de 
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un principio activo será aquel cuyo parámetro de solubilidad sea más próximo al del 
principio activo que se desea disolver.  
 
III.1.4.2.2. Concepto de parámetro de solubilidad 
 
La teoría de las disoluciones regulares define el parámetro de solubilidad, 𝜹, como la 
raíz cuadrada de la relación entre la variación de la densidad de energía cohesiva, 𝜟𝑬, 
y el volumen molar, 𝜟𝑽 (20). 
 

𝜹 = √   
𝜟𝑬

𝜟𝑽
     

 
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟔 

𝜟𝑬 surge de las fuerzas para mantener unidas las moléculas de la misma naturaleza. 
Normalmente expresada en cal/mol y 𝜟𝑽 expresado en cm3/mol. Así pues, la unidad 
del 𝜹 se expresa en (cal/cm3)½ o haciendo la conversión a unidades del Sistema 
Internacional en MPa½. La razón de que se exprese en unidades de presión, es porque 
está relacionado con la presión interna de los líquidos. 
 
Los valores más altos de 𝜹 corresponden a los disolventes más polares, es decir, 
aquellos asociados por enlaces de hidrógeno (agua, glicerina, propilenglicol) que 
contarán con mayor energía cohesiva. El parámetro de solubilidad se relaciona con 
la lipofilia de las moléculas, los valores más bajos se corresponden con compuestos 
lipófilos. El parámetro de solubilidad del agua, 𝜹𝟏 = 47 MPa½, toma el valor máximo 
de la escala, mientras que la mayoría de los principios activos de interés farmacéutico 
son semipolares con 𝜹𝟐 entre 18-30 MPa½. 
 

 
Figura III.4. Solubilidad en función del parámetro de solubilidad  

 
Los valores de 𝜹 proporcionan una idea cualitativa de la afinidad entre el soluto y el 
disolvente, ya que dos compuestos serán más miscibles entre si cuanto más 
semejantes sean sus parámetros de solubilidad, es decir, cuando 𝜹𝟐 = 𝜹𝟏, (Figura 
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III.4a) en cuyo punto se produce la máxima solubilidad y hay algunos casos de 
moléculas como la de la fenacetina que presentan más de un valor máximo de 
solubilidad. (Figura III.4b). 
 
Aunque la Ecuación de Hildebrand se restringe a las disoluciones que sólo presentan 
fuerzas de dispersión no puede explicar el comportamiento de muchas disoluciones 
de interés farmacéutico. Diferentes modificaciones a la Ecuación de Hildebrand se 
emplean en diferentes campos de la industria aplicando el concepto de parámetro de 
solubilidad. 
 
III.1.4.2.3. Modificaciones a la ecuación de Hildebrand 
 
La principal objeción a la ecuación de Hildebrand, Ec. III.15, es asumir una media 
geométrica entre los parámetros de solubilidad del disolvente y el soluto, 𝜹𝟏 y 𝜹𝟐, al 
desarrollar el cuadrado perfecto (𝜹𝟏 − 𝜹𝟐)𝟐. 
 
La media geométrica de las interacciones de cohesión soluto↔soluto y 
disolvente↔disolvente es suficiente para predecir las interacciones de adhesión 
soluto↔disolvente de tipo simétrico, es decir, las que se producen por igual en todas 
direcciones, como es el caso de las fuerzas de dispersión. Sin embargo, esta hipótesis 
no es aplicable a interacciones polares ni a interacciones del tipo enlace de hidrógeno, 
pues ésta última es del tipo asimétrico, ya que requiere un dador y un aceptor de 
protones y se produce en lugares específicos de la molécula. 
 
Martin y cols. en 1979 (21) modificaron el modelo propuesto por Hildebrand, 
ampliando el parámetro de solubilidad a mezclas de disolventes polares. De este 
trabajo surge el término 𝑾, que es una constante (Ec. III.17). 
 

𝒍𝒏 (
𝑿𝟐

𝒊

𝑿𝟐
) = 𝑼(𝜹𝟏

𝟐+ 𝜹𝟐
𝟐 − 𝟐𝑾) = 𝐥𝐧 𝜶𝟐

  
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟕 

 
En la que 𝑿𝟐 y 𝑿𝟐

𝒊  son respectivamente la solubilidad y la solubilidad ideal del 
compuesto expresadas en fracción molar, 𝑼, la energía interna/energía molar de 
vaporización, 𝜹𝟏 y 𝜹𝟐 son los parámetros de solubilidad de disolvente y soluto 
respectivamente, coeficiente de actividad 𝛂𝟐 y 𝑾 las interacciones 
soluto↔disolvente, que corresponde a 𝑾 = 𝑲(𝜹𝟏𝜹𝟐). De esta forma, 𝑲 mide la 
desviación de la media geométrica asumida en el producto 𝜹𝟏𝜹𝟐 y a su vez 𝑲  se 
relaciona con el parámetro de Walker, el cual varía con la composición de la mezcla 
(22). 
 
En las disoluciones regulares 𝑲 es igual a la unidad, mientras que en las disoluciones 
no regulares puede tener valores superiores o inferiores a 1. 
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Si 𝑲 >1, la solubilidad será mayor que la predicha por la ecuación de Hildebrand, 
debido al incremento de las interacciones soluto↔disolvente. 
 
Si 𝑲 <1, la solubilidad será menor predominando las interacciones cohesivas 
(soluto↔soluto y disolvente↔disolvente) sobre las interacciones adhesivas 
(soluto↔disolvente). 
 
El parámetro de interacción soluto↔disolvente 𝑾 se calcula para cada proporción 
de la mezcla disolvente, a partir de los parámetros de solubilidad del soluto y 
disolvente 𝜹𝟐 y  𝜹𝟏 , 𝛂𝟐 es el coeficiente de actividad y 𝑼  la energía interna, mediante 
la siguiente expresión: 
 

𝑾 = (
𝜹𝟏

𝟐 + 𝜹𝟐
𝟐 −

𝐥𝐧 𝜶𝟐

𝑼
𝟐

) 

 
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟖 
 
Martin y cols. (21) observaron que se relaciona de forma empírica con los parámetros 
de solubilidad de la mezcla disolvente mediante un polinomio en grado n: 
 

𝑾𝒄𝒂𝒍 = 𝑪𝟎 + 𝑪𝟏𝜹𝟏 + 𝑪𝟐𝜹𝟏
𝟐 + 𝑪𝟑𝜹𝟏

𝟑 + ⋯ + 𝑪𝒏𝜹𝟏
𝒏 𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟗 

 
Los valores 𝑪𝟎 a 𝑪𝒏 son coeficientes de regresión calculados, es el parámetro de 
solubilidad del disolvente. Los valores obtenidos para la solubilidad de un compuesto 
en mezclas disolventes con la Ec. III.19, para 𝑾𝒄𝒂𝒍, presentan diferencias entre la 
solubilidad experimental que varían entre el 1-30%. 
 
Posteriormente, Bustamante y cols. (23) introdujeron una modificación al método de 
Martin para tener en cuenta la desviación del comportamiento ideal de una disolución 
debida a la interferencia del tamaño entre el soluto y el disolvente.  
 
Estos y otros desarrollos posteriores para predecir la solubilidad en mezclas 
disolventes se conocen como modelos de predicción de solubilidad, tienen en cuenta 
los diferentes factores que influyen en el proceso de disolución de un soluto, son 
objeto de un capítulo aparte y algunos de ellos se usan y estudian en esta memoria. 
 
III.2.  Factores que influyen en la solubilidad  

 
Hay distintos factores que influyen en la solubilidad de manera positiva o negativa, y 
se clasifican según que su intervención proceda de la naturaleza del medio, de las 
propiedades del soluto o las interacciones que se producen en el proceso de 
disolución (Figura III.5) (17). 
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Figura III.5. Factores que afectan a la solubilidad 

 
Los factores intrínsecos y extrínsecos son aquellos que se relacionan con la naturaleza 
del soluto, y del medio disolvente respectivamente y corresponden a las interacciones 
cohesivas entre moléculas soluto↔soluto o disolvente↔disolvente y por otro lado 
están las interacciones de adhesión que se producen entre soluto↔disolvente. Por 
su gran importancia para facilitar o desfavorecer el proceso de disolución, a 
continuación, se tratarán brevemente estos factores. 
 
III.2.1. Temperatura 

 
La temperatura y la solubilidad tienen una relación directamente proporcional en la 
mayoría de los principios activos; porque la mayoría de los procesos de disolución 
son endotérmicos. En éstos la entalpía de disolución es positiva. Al aumentar la 
temperatura aumenta también la energía cinética entre las moléculas, se favorece el 
proceso de mezcla y por tanto la solubilidad (24). 
 

 
Figura III.6. Gráfica de van’t Hoff para  la acetanilida (25)  
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Se debe considerar que, aunque con menor frecuencia, existen sustancias como la 
ciclosporina que en disolución sufren un proceso exotérmico. En estos casos 
sucederá de modo contrario, es decir, el aumento de la temperatura desfavorecerá la 
disolución.  
 
La relación existente entre la solubilidad, 𝒍𝒏 𝑿𝟐 y la temperatura 𝑻𝟐

𝑭 se representa 
mediante las gráficas de van’t Hoff, como la que se muestra en la Figura III.6, las 
cuales han sido utilizadas en estudios para determinación de la solubilidad (25). 
 

𝒍𝒏 𝑿𝟐 = − (
𝜟𝑯𝟐

𝒔

𝑹
) [

𝟏

𝑻 𝟐
𝑭

] + 𝒄𝒕𝒆 

 
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟎 

 
En la que 𝜟𝑯𝟐

𝑺, es la entalpía de disolución; 𝑹, es la constante de los gases con valor 
8,3145 J/molK y 𝑻𝟐

𝑭, es la temperatura de fusión del sólido en Kelvin. 
 
A partir de la Ec. III.20, se deduce que la solubilidad aumenta cuando la temperatura 
de fusión del sólido es menor, debido a que cuanto menor sea la energía contenida 
en los enlaces, menor temperatura habrá que aplicar, y por tanto la solubilidad será 
mayor.  
 
A partir de la pendiente de esta ecuación ( 𝜟𝑯𝟐

𝒔 /𝑹) se mide la velocidad de cambio 
de la solubilidad con la temperatura y se calcula el calor de disolución. 
 
𝜟𝑯𝟐

𝑺 =  −(𝑷𝒆𝒏𝒅𝒊𝒆𝒏𝒕𝒆) 𝟏, 𝟗𝟖𝟕𝟐 𝒄𝒂𝒍/𝑲𝒎𝒐𝒍  𝑬𝒄𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟏𝒂 

 
o su expresión equivalente 
 
𝜟𝑯𝟐

𝑺 =  −(𝑷𝒆𝒏𝒅𝒊𝒆𝒏𝒕𝒆) 𝟖, 𝟑𝟏𝟒𝟓 𝑱/𝑲𝒎𝒐𝒍  𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟏𝒃 

 
 La magnitud de la variación de la solubilidad de un soluto con la temperatura, 
depende del valor absoluto de 𝜟𝑯𝟐

𝑺, y el signo nos indica si el proceso es endotérmico 
(+) si la solubilidad se incrementa con la temperatura o de lo contrario (-) exotérmico 
(16,26). Las gráficas de van’t Hoff se utilizan para obtener las entalpías molares 
aparentes y entropías de disolución de solutos en sistemas disolventes. Estas 
magnitudes termodinámicas permiten una mejor comprensión de la fuerza impulsora 
del proceso de disolución, o lo que es lo mismo saber si el proceso de disolución está 
determinado por procesos entálpicos o entrópicos (9). 
 
III.2.2. Polaridad y naturaleza del medio 
 
Para determinar la polaridad del medio se puede utilizar en el campo farmacéutico la 
constante dieléctrica Ɛ, el parámetro de solubilidad 𝜹, o la tensión superficial, γ. Otros 
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parámetros para determinar la polaridad del medio son el momento dipolar, μ, o la 
capacidad para formar enlaces de hidrógeno o el equilibrio hidrófilo-lipófilo para 
medir la polaridad de los tensoactivos (27). 
 
La constante dieléctrica mide la capacidad que tiene el disolvente para separar iones 
de soluto de carga opuesta. El valor Ɛ, será más utilizado en disoluciones de carácter 
iónico. El agua tiene una constante dieléctrica muy alta, mantiene disociadas gran 
número de sustancias.  
 
En general, la solubilidad de un soluto en un disolvente será mayor cuanto más 
próximas se encuentren sus constantes dieléctricas: los disolventes polares, poseen 
una constante dieléctrica elevada, disuelven a los compuestos iónicos porque son 
capaces de vencer sus fuerzas de cohesión. Los hidrocarburos no polares, debido a 
su baja constante dieléctrica no pueden romper las fuerzas de atracción 
intermolecular de los electrolitos y como consecuencia no se disuelven.  
 
Al valor de constante dieléctrica que proporciona óptima solubilidad para un 
principio activo se le conoce como requerimiento dieléctrico RD de la sustancia, el 
cual es independiente del sistema disolvente empleado. Se recurre al uso del concepto 
de RD para elegir el mejor disolvente o mezcla de codisolventes que permitan 
adaptar la polaridad del medio a la del soluto que se desea disolver. 
 
III.2.3. pH 
 
El 𝒑𝑯 del medio afecta la solubilidad de principios activos de interés farmacéutico, 
pues la mayoría de éstos se comportan en disolución como ácidos o bases débiles, 
coexistiendo en equilibrio la forma disociada y no disociada del principio activo.  
 
La tendencia a la ionización que presente un soluto se mide a través de la constante 
de ionización: 𝑲𝒂, constante de acidez si es un ácido o 𝑲𝒃, constante de basicidad 
para el caso de las bases o expresados como el logaritmo negativo de la constante de 
ionización 𝒑𝑲𝒂 y 𝒑𝑲𝒃, respectivamente. La cantidad relativa en la que un soluto va a 
disociar dependerá del 𝒑𝑯 del medio, en la medida que éste condiciona el grado de 
disociación, en tanto por ciento de las especies ionizadas, pues las especies ionizadas 
son más solubles, que la parte no disociada.  
 
De esta forma, un principio activo HA que es un ácido débil, a 𝒑𝑯 bajo, presentará 
mayor porcentaje de forma no disociada. Por lo tanto, será menos soluble, como se 
ve en la Ec. III.22. 
 

AH+H2O ↔ A- + H3O
+ 

 

𝒑𝑯 = 𝒑𝑲𝒂 + 𝐥𝐨𝐠
[𝑨−]

[𝑯𝑨]
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟐 
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Si el principio activo es una base débil B, su comportamiento se representa por: 
  

B+H2O ↔ BH+ + OH- 

 

𝒑𝑯 = 𝒑𝑲𝒘 + 𝐥𝐨𝐠
[𝑩𝑯+]

[𝑩]
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟑 

 
en donde 𝑲𝒘 es la constante de disociación expresada como el logaritmo negativo o 
producto iónico del agua, que se calcula con la Ecuación III.24 como la suma de la 
disociación ácida 𝒑𝑲𝒂 y básica 𝒑𝑲𝒃 respectivamente.  
 

𝒑𝑲𝒘 =  𝒑𝑲𝒂 +  𝒑𝑲𝒃  = 𝟏𝟒 𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟒 

 
La complejidad estructural de los principios activos hace que puedan tener más de 
un grupo ionizable, cada uno con su propia constante, lo que hace que la solubilidad 
responda, en parte, a la naturaleza de los grupos estructurales que posea el principio 
activo. Los compuestos químicos anfóteros pueden actuar como ácidos o como 
bases, dependiendo del 𝒑𝑯 del medio. Los aminoácidos, sulfamidas y tetraciclinas 
son ejemplos de medicamentos anfóteros. 
 
Estimación teórica de la solubilidad de sustancias iónicas. Ecuación de 
Henderson-Hasselbach 
 
Las soluciones de electrolitos se caracterizan porque en ellas los solutos se disocian 
en especies iónicas cargadas eléctricamente, (catión y anión)  es decir son capaces de 
conducir la electricidad (17,28). Según el grado de disociación se clasifican como 
electrolitos débiles si la disociación es parcial,  (Ec. III.25) o electrolitos fuertes si los 
solutos están completamente ionizados incluso en soluciones diluidas, éstos últimos 
suelen ser especies bastante solubles. 
 

𝑨𝑩 ↔ 𝑨+ + 𝑩− 𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟓 
 

𝑨𝑩 Sustancia sin disociar 
𝑨+, 𝑩− Especies disociadas 
 
Para expresar el grado de disociación de electrolitos débiles se usa la constante de 
producto de solubilidad, Kps. 
 
La  Kps para la Ec. III.3 vendrá dada por la expresión:  
 

Kps = [𝑨+ ][𝑩−] 𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟔 
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En la que  [𝑨+]=[𝑩−]= [𝑿] Concentración molar de cada una de las especies 
ionizadas, por tanto el Kps  queda expresado por: 
 

Kps = [𝑿] [𝑿]  = [𝑿] 2 

 
𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟕 

La constante, Kps está tabulada para la mayoría de sustancias, y es constante porque 
se presupone una concentración de iones en disolución mucho menor que el sólido 
no disuelto.  
 
En las soluciones iónicas compuestas por electrolitos fuertes, se establecen 
interacciones ión-ión e ión-disolvente, la actividad termodinámica 𝐚𝟐 no es igual a la 
fracción molar, sino al producto de ésta por el coeficiente de actividad 𝛂𝟐, tal y como 
se mostró en la Ec. III.9.  
 
Para el caso de electrolitos débiles la solubilidad total será la suma de la solubilidad 
intrínseca de las especies no ionizadas más la concentración molar de las especies 
ionizadas, de ésta relación depende el pH del medio. 
 

𝑺 = 𝑺𝟎 + [I ±] 𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟖 
 
en donde 𝑺  es solubilidad total, 𝑺𝟎 solubilidad intrínseca (sin disociar) y [I ±] la 
concentración molar de la especie ionizada. 
 
Como los cambios de 𝒑𝑯 pueden ocasionar cambios drásticos en la solubilidad en 
compuestos,  para contrarrestar estos cambios de 𝒑𝑯. se utilizan mucho en farmacia 
las disoluciones reguladoras de 𝒑𝑯,  que consisten en la mezcla de un ácido o base 
débil, con su correspondiente sal, es decir, una base o ácido conjugado. 
 
En las disoluciones reguladoras, la Ecuación de Henderson-Hasselbach, permite 
calcular el pH de un medio a partir de los valores de 𝒑𝑲𝒂 y de las concentraciones de 
equilibrio del ácido o la base y su respectiva base o ácido conjugado.  
 
Los valores de la concentración de ácido y su sal sustituyen los términos 𝑺 y 𝑺𝟎 de la 
Ec III.28, que para ácidos débiles y bases débiles corresponden a las Ec. III.29 y Ec. 
III.30, respectivamente. 
 

𝒑𝑯 = 𝒑𝑲𝒂 + 𝒍𝒐𝒈 (
𝑺 − 𝑺𝟎

𝑺𝟎
) 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟗 

𝒑𝑯 − 𝒑𝑲𝒂 = 𝒍𝒐𝒈 (
𝑺𝟎

𝑺 − 𝑺𝟎
) 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟑𝟎 
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y a partir de estas expresiones y de las Ec. III.22  y Ec. III.24, se llega a: 
 

𝒑𝑯 = 𝒑𝑲𝒂 + 𝒍𝒐𝒈 (
[𝒔𝒂𝒍] 

[á𝒄𝒊𝒅𝒐] 
) 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟑𝟏 

𝒑𝑯 = 𝒑𝑲𝒘 − 𝒑𝑲𝒃 − 𝒍𝒐𝒈 (
[𝒃𝒂𝒔𝒆]

[𝒔𝒂𝒍] 
) 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟑𝟐 

 
La expresión adoptada para la solubilidad de sustancias anfóteras dependerá del 𝒑𝑯 
del medio y de su punto isoeléctrico. Estas ecuaciones son bastante útiles, ya que 
permiten predecir el 𝒑𝑯 por encima o por debajo del cual un principio activo 
precipitará, según su naturaleza ácida o básica, y el 𝒑𝑯 del medio. Hay que tener en 
cuenta que los principios activos son moléculas grandes, que poseen varios grupos 
funcionales, que pueden ionizarse y rodearse de iones de carga contraria. Por tanto, 
en una misma molécula puede haber varias zonas con distintas características, lo que 
confiere complejidad al proceso de disolución de principios activos de esta 
naturaleza. 
 
III.2.4. Uso de mezclas disolventes 
 
Para mejorar la solubilidad de principios activos en agua, se utilizan diferentes 
métodos como la cosolvencia que consiste en mejorar la solubilidad de un electrolito 
débil o de un compuesto no polar en agua, alterando la polaridad del disolvente, para 
lo que se puede añadir otro disolvente miscible en agua en el que sea soluble el 
compuesto (29,30).  
 
Los vehículos que se usan combinados para aumentar la solubilidad de un fármaco 
se denominan codisolventes y a menudo la solubilidad de este sistema mixto es mayor 
de lo que se puede predecir a partir de la solubilidad en cada disolvente por separado. 
Como se ha demostrado que la solubilidad de un fármaco dado es máxima cuando 
un disolvente o sistema codisolvente posee una constante dieléctrica particular, en la 
elección del sistema codisolvente quedan descartados aquellos que aporten otras 
constantes dieléctricas.  
 
La elección de los codisolventes adecuados es algo limitada en el campo farmacéutico 
como consecuencia de su posible toxicidad o capacidad irritativa, en particular si se 
destina al uso oral o parenteral. Lo ideal es que las mezclas adecuadas posean valores 
de constante dieléctrica entre 20 y 80. El sistema más utilizado que abarca este 
intervalo es la mezcla de agua y etanol.  
 
Otros disolventes adecuados que se pueden usar con agua son sorbitol, glicerol, 
propilenglicol y jarabe. En esta memoria se utiliza la adición de codisolventes que 
aumentan la hidrosolubilidad de solutos hidrofóbicos. 
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III.2.5. Polimorfismo 
 
Los sólidos se pueden clasificar en amorfos y cristalinos. El estado en el que 
cristalizan los sólidos puede depender de varios factores como el 𝒑𝑯, el tiempo en 
que se lleva a cabo el proceso, la temperatura o la adición de un codisolvente (17).  
 
Las moléculas de los sólidos cristalinos pueden presentar una o más formas, 
dependiendo de la ordenación en su estructura interna. A esta capacidad que 
presentan algunos compuestos, por la cual son capaces de producir diferente 
ordenación espacial y empaquetamiento de sus moléculas, se la conoce como 
polimorfismo. 
 
Se denomina polimorfo o forma polimórfica a cada forma sólida de un compuesto 
capaz de cristalizar dentro de la red cristalina. La diferencia entre polimorfos se da 
únicamente en estado sólido, en estado líquido y gaseoso los diferentes polimorfos 
son idénticos.  
 
La normativa vigente publicada por la AEMPS, armonizada para la Unión Europea, 
Japón y Estados Unidos en el comité para la armonización (ICH Q6A) define el 
polimorfismo como una propiedad de algunos principios activos de existir en 
diferentes formas cristalinas las cuales difieren en sus propiedades físicas. La 
legislación incluye dentro del término polimorfismo a los productos de solvatación 
o hidratación, también conocidos como pseudopolimorfos y a los sólidos amorfos, 
los cuales no tienen ninguna regularidad en su estructura (31). En sentido estricto los 
polimorfos deben tener la misma composición química y esa es la razón por la que 
los solvatos y los hidratos se definen como pseudopolimorfos (32). 
 
La formación de polimorfos es inevitable; se presentan durante la síntesis de la 
sustancia, durante su uso en las diferentes fases del desarrollo de medicamentos, 
durante las diferentes etapas del proceso de manufactura  y continúa sucediéndose 
durante todo el período de almacenamiento (33).  
 
El formulador de medicamentos busca fórmulas con un equilibrio entre diferentes 
características: que sea fisicoquímicamente estable, que sea viable de elaborar en la 
planta de fabricación, que cumpla con los requisitos de biodisponibilidad, pero para 
lograrlo se enfrenta a moléculas activas con polimorfismo estructural.  
 
La biodisponibilidad es la cantidad de fármaco que pasa inalterada a circulación 
sistémica y la velocidad a la que ésta tiene lugar, y a la que lo hace, por tanto, 
disponible para ejercer su acción (5). El caso más común, es que el formulador de 
nuevos productos lleve a cabo los ensayos para garantizar que sus formulaciones 
contengan el polimorfo termodinámicamente más estable, con el fin de asegurar la 
reproducibilidad de la biodisponibilidad del producto durante todo el tiempo de su 
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vida útil, hasta su caducidad cuando ya es retirado de los anaqueles para evitar su 
consumo. 
 
A pesar de que la situación anterior es la más frecuente, en algunas ocasiones en que 
el aumentar la velocidad de disolución o alcanzar una rápida absorción constituyan 
un beneficio terapéutico, se puede justificar el desarrollo del medicamento 
escogiendo la variedad amorfa o metaestable del polimorfo.  
 
Con mucha menor frecuencia se desea que la transformación polimórfica ocurra, lo 
cual sucede cuando se buscan determinadas propiedades fisicoquímicas de una de las 
formas del compuesto sólido, o de que por más esfuerzos que se hagan para 
cristalizar el compuesto éste permanece en estado amorfo. En estas ocasiones debe 
evaluarse la relación riesgo beneficio entre usarlo como tal o modificarlo 
intencionadamente a una variedad con diferente estabilidad (34).  
 
El estudio del polimorfismo dentro de los factores que afectan a la solubilidad de 
compuestos de interés para la industria farmacéutica es bien reconocido y está 
documentada desde las primeras publicaciones sobre el efecto del polimorfismo en 
la biodisponibilidad del palmitato de cloranfenicol, hasta la vasta información sobre 
el tema disponible en la actualidad (35-43). Cuando las condiciones de cristalización 
varían drásticamente, las moléculas del sólido tenderán a colocarse de una forma 
desordenada, es decir, tienden a adquirir su estructura sólida no cristalina o lo que es 
lo mismo, convertirse en sólidos amorfos. Esto sucede, porque el tiempo no ha sido 
suficiente para que las moléculas se coloquen de forma regular u ordenada. 
  

 
Figura III.7. Solubilidad de Ritonavir en mezclas agua:etanol de los polimorfos I (●) y II 
(□). Bauer  J. y cols. J. Pharm. Res. (2001),18(6),859-66. 

 
Los sólidos amorfos tienden con el tiempo a organizar sus moléculas, pasando de su 
estructura amorfa a una más organizada, sin embargo, entre estos dos extremos 
puede y de hecho ocurre la recristalización parcial, la cual se considera como una 
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forma especial de polimorfismo, con consecuencias en la solubilidad y en la velocidad 
de disolución, tal es el caso mostrado para el Ritonavir en la Figura III.7. 
 
En general, los sólidos amorfos presentan mayor solubilidad que los sólidos 
cristalinos, debido a que éstos últimos presentan mayor energía de enlace y para 
romperlos hará falta emplear más energía para destruirlos en el proceso de 
disolución, por lo que el empleo de las formas amorfas puede ser especialmente 
ventajoso para la industria farmacéutica en el caso de principios activos poco 
solubles. 
  
En ocasiones, como sucede durante el proceso de elaboración de las formas 
farmacéuticas, se usan diferentes procesos de transformación de los materiales como 
la pulverización mecánica, la trituración, la granulación, la desecación en lecho fluido, 
la liofilización, la compresión, y, el recubrimiento de comprimidos en que se pueden 
producir recristalizaciones parciales, dando lugar a sólidos parcialmente amorfos.  
 
El problema práctico con las formas amorfas es su tendencia a cristalizar 
espontáneamente durante su almacenamiento, así como la dificultad para predecir el 
tiempo en que ocurrirá la formación del núcleo cristalino y su crecimiento, por ello 
se dice que cada compuesto tiene diferentes formas polimórficas, y el número de 
formas conocidas para un compuesto dado es proporcional al tiempo y el dinero 
gastado en la investigación sobre ese compuesto (44). 
 
III.2.5.1. Propiedades de los polimorfos 
 
Las propiedades que se afectan con los cambios en la cristalinidad sirven como una 
herramienta para modificar las características físicas de las sustancias activas, lo que 
representa una alternativa atractiva para la investigación farmacéutica en pro de la 
mejora de los atributos de calidad de los medicamentos.  
 
Los polimorfos tienen idéntica composición química, pero sus características físicas 
y propiedades fisicoquímicas difieren, lo que explica que su reactividad y 
biodisponibilidad puedan ser diferentes en estado sólido. Los polimorfos presentan 
diferente forma del cristal, diferentes puntos de fusión y sublimación, distinta 
solubilidad, dureza, compresibilidad, densidad, color, capacidad calorífica, 
propiedades ópticas y eléctricas, presión de vapor, estabilidad, y diferentes patrones 
de difracción de rayos X. La relevancia de sus propiedades de empaquetamiento, 
termodinámicas, electroscópicas, cinéticas, de superficie y mecánicas se exponen en 
la Tabla III.4. En cuanto a las propiedades tecnológicas incluye características de 
tamaño de partícula y a la estructura cristalina, que afectan el proceso de fabricación, 
porque cada polimorfo presenta diferentes características de flujo y compresibilidad.  
 
El conocimiento de cada polimorfo presente permitirá diseñar procesos de 
fabricación eficientes y efectivos para la forma cristalina que se esté empleando. Por 
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otro lado, las propiedades cinéticas varían porque la velocidad de disolución de los 
polimorfos depende tanto de la solubilidad de los mismos como del grado de 
dispersión del fármaco en el medio en el cual está siendo disuelto. 
 
Tabla III.4. Propiedades que permiten diferenciar a los diferentes polimorfos 

 
PROPIEDAD 

 

 
TÉCNICA ANALÍTICA 

Propiedades de 
empaquetamiento 

• Volumen molar y densidad 

• Índice de refracción 

• Conductividad eléctrica y térmica 

• Higroscopicidad 

Propiedades termodinámicas • Temperatura de sublimación y de fusión 

• Energía interna 

• Capacidad calorífica 

• Entropía 

• Energía libre y potencial químico 

• Actividad termodinámica 

• Presión de vapor 

• Solubilidad 

Propiedades electroscópicas • Transiciones electrónicas 

• Transiciones vibracionales 

• Transiciones nucleares de spin 

Propiedades cinéticas • Velocidad de disolución 

• Estabilidad 

Propiedades de superficie • Tensiones interfaciales 

• Energía libre superficial 

• Hábito (apariencia de los cristales) 

Propiedades mecánicas • Dureza 

• Compactabilidad 

• Fluidez, mezclabilidad y manejabilidad 

 
En algunos casos las propiedades como la temperatura y el calor de fusión de las 
formas polimórficas sólo varía ligeramente de una forma a otra, por eso el 
polimorfismo en un principio activo se debe detectar mediante la combinación de 
diferentes técnicas, como el DSC, infrarrojo con transformada de Fourier, difracción 
de rayos X, microscopía electrónica y análisis de contenido de agua.  
 
Para los dos principios activos estudiados en esta memoria se han utilizado las 
técnicas de caracterización-diferenciación anteriormente mencionadas, se 
compararon los resultados de las materias primas originales con las fases sólidas 
después de completado el estudio de solubilidad en los diferentes sistemas 
codisolventes e igualmente los obtenidos en la preparación de las dispersiones sólidas 
antes y después del estudio de solubilidad en medio acuoso.  
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Para detectar la presencia de posibles polimorfos la Tabla III.5 describe algunas 
técnicas para la identificación de formas polimórficas, oficiales en la normativa 
vigente, las cuales son complementarias, por eso es indispensable usar varias de ellas 
(12,15).  
 
Tabla III.5. Técnicas de identificación de posibles formas polimórficas (34) 

 
TÉCNICAS ANALÍTICAS PARA DETECTAR POLIMORFISMO 
 

• Difracción de rayos X, de polvos y de un solo cristal 

• Análisis térmico, que incluye análisis calorimétrico diferencial DSC, termo-
gravimetría y termo-microscopía 

• Micro-calorimetría 

• Análisis de la absorción de agua 

• Microscopía óptica y electrónica 

• Resonancia magnética nuclear del estado sólido 

• Espectrofotometría de absorción en el infrarrojo 

• Espectrometría Raman 

• Medida de la solubilidad y de la velocidad intrínseca de disolución 

• Medida de la densidad 

 
III.2.5.2. Clasificación de los polimorfos según forma de cristalización 
 
Los polimorfos se pueden clasificar como polimorfos conformacionales o de 
empaquetamiento. El número de polimorfos en el que un compuesto es capaz de 
cristalizar es variable. Así, a mayor flexibilidad molecular mayor número de 
posibilidades de configuración. La flexibilidad molecular, se refiere, a la capacidad 
molecular para adoptar distintas formas en sucesivos instantes. 
 
El polimorfismo conformacional ocurre cuando existen moléculas 
conformacionalmente diferentes en el estado cristalino. Existen numerosos ejemplos 
de compuestos farmacéuticos con polimorfos conformacionales, debido a la 
flexibilidad de una o más partes de su estructura química. 
 
En el polimorfismo de empaquetamiento se presenta en las moléculas que 
comparten las mismas conformaciones moleculares, pero están empacadas de forma 
diferente dentro del espacio tridimensional. 
 
Un problema para la industria farmacéutica es el fenómeno descrito por Bernstein y 
cols. (41), de los polimorfos concomitantes, y el de la desaparición del 
polimorfismo, cuya investigación conlleva mucho tiempo y esfuerzo. 
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III.2.5.3. Estabilidad de los polimorfos 
 
Los sistemas tienden a moverse hacia el estado termodinámicamente de equilibrio, 
es decir, los sistemas tienden a transformarse en su estado más estable, lo cual 
dependerá de la cinética. Algunos factores que afectan este equilibrio pueden 
controlarse hasta cierto punto, pero en la mayoría de los procesos de obtención de 
formas polimórficas existe determinado porcentaje que es fruto de la casualidad. 
 
Según su estabilidad un par de polimorfos pueden ser monotrópicos (o monótrofos) 
o enantiotrópicos (enantiótrofos): 
 
Enantiótropos. La transformación entre los diferentes polimorfos es reversible, 
pues sólo uno es estable en un intervalo de temperatura determinado, mientras que 
a otra temperatura el único estable es el otro. Es así como uno pasa al otro 
reversiblemente en la temperatura de transición, porque la energía libre entre los dos 
polimorfos es igual, lo que ocurre siempre por debajo del punto de fusión, como le 
sucede a la carbamazepina. 
 
La temperatura de transición a aquella en la cual los dos polimorfos tienen idéntica 
energía libre y solubilidad, en ella coexisten las dos formas polimórficas y su 
velocidad de transformación de una forma a otra es cero, a una presión dada. 
 
Monótropos. De todos los polimorfos aislados sólo uno es estable a cualquier 
temperatura inferior a su punto de fusión y los demás son inestables y tienden a 
transformarse en el estable en un período más o menos largo y en condiciones 
ambientales, como le ocurre al palmitato de cloranfenicol. El proceso es irreversible. 
Las formas inestables se denominan metaestables y la única forma que se tiende a 
formar es la estable. 
 
En las formas polimórficas de una sustancia pueden coexistir el monotropismo y el 
enantiotropismo, o pueden ser todas enantiotrópicas. Un polimorfo puede presentar 
algunas propiedades indeseables respecto a sus otras formas posibles, que pueden 
imposibilitar la adecuada preparación industrial de los medicamentos.  
 
A una temperatura y presión dadas, el polimorfo más estable es el de menor entalpía 
libre, fugacidad, presión de vapor, actividad termodinámica, solubilidad, velocidad 
de disolución y velocidad de reacción o de descomposición. 
 
Existe un gran número de fármacos que poseen polimorfismo, aunque lo más 
frecuente es que sólo una de las formas es la más estable a cualquier temperatura. Las 
otras son metaestables y se transforman con el tiempo en la forma estable. Si la 
concentración de la forma metaestable excede la solubilidad de la forma más estable, 
el resultado será una formulación termodinámicamente inestable (Tabla III.6). 
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Tabla III.6. Las 7 Reglas termodinámicas de la estabilidad termodinámica 
relativa y las relaciones de los sistemas dimórficos (34) 

 
N.º 

 
REGLA 

TERMODINÁMICA 
 

 
MONOTROPÍA /ENANTROPÍA 

1 Regla del calor de 
transición 

Los polimorfos son enantiotrópicamente relacionados si 
el calor de transición es endotérmico. 
Si el calor de transición se observa desde la forma de 
menor a la de mayor temperatura de fusión. 

2 Regla del calor de fusión Un par polimórfico es enantiotrópicamente relacionado 
si la forma de menor temperatura de fusión tiene el mayor 
calor de fusión. 

3 Regla de la entropía de 
fusión 

Los polimorfos son enantiótropos si la forma de mayor 
temperatura de fusión tiene la menor entropía de fusión. 

4 Regla de la capacidad 
calorífica 

Los pares polimórficos son enantiotrópicamente 
relacionados si la forma de mayor temperatura de fusión 
tiene mayor capacidad calorífica que la forma de menor 
temperatura de fusión a una temperatura dada. 

5 Regla de la densidad Se puede asumir que un polimorfo con mayor densidad es 
más estable a 0 K que el otro polimorfo con menor 
densidad 

6 Regla del espectro 
infrarrojo 

Se puede asumir que un polimorfo con mayor banda de 
absorción en el espectro infrarrojo de un cristal molecular 
de enlace de hidrógeno tiene mayor entropía que otro con 
una banda de absorción menor. 

7 Regla de la solubilidad Si la forma de mayor punto de fusión tiene mayor 
solubilidad sobre la temperatura de transición, los 
polimorfos son enantiotrópicamente relacionados. En 
un sistema monotrópico la forma de mayor temperatura 
de fusión siempre tiene menor solubilidad. 

 
Aspectos como el grado de solubilidad, fluidez, compresibilidad e higroscopicidad 
pueden imposibilitar operaciones tecnológicas de compresibilidad, pulverización, 
molienda, liofilización, secado, etc. En estos casos, es necesario elaborar formas 
puras en los procesos industriales, para evitar la coexistencia de polimorfos con 
propiedades indeseables.  
 
Un polimorfo puede transformarse en otro que sea más estable 
termodinámicamente, en un rango de temperatura y presión específica. Esto puede 
ocurrir con simples cambios ambientales de presión y temperatura durante la 
producción, distribución o almacenaje, o cambios en la polaridad del disolvente, 
concentración inicial, presencia de impurezas, uso de semillas de cristalización o 
variación de las características del método de recristalización.  
 
Así, es frecuente también, la transformación de polimorfos por la simple existencia 
o ausencia de algunos excipientes, como es el caso de los microcristales de celulosa, 
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que pueden catalizar o inhibir estas transformaciones, otros factores son no sólo la 
temperatura del proceso sino el gradiente de temperatura que se emplee. La velocidad 
del calentamiento puede ser un factor determinante de la ocurrencia de 
transformaciones polimórficas, esta es la razón por la cual se emplean diferentes 
velocidades de calentamiento en los estudios de diferenciación polimórfica por DSC. 
 
Normalmente, a presión y temperatura constantes, el polimorfo más estable se 
corresponde con el de menor solubilidad, ya que habrá que emplear más energía para 
destruir sus enlaces. Sin embargo, hay distintas técnicas que permiten prolongar la 
existencia de un polimorfo metaestable durante períodos relativamente largos, como 
modificar el tamaño del cristal. Su elección viene condicionada por la forma 
farmacéutica: Así, las formas estables se eligen en suspensiones y en cápsulas y para 
comprimidos la inestable. 
 
Algunas disoluciones están supersaturadas respecto a la solubilidad de la forma más 
estable, pudiendo permanecer así durante largos períodos de tiempo. Sin embargo, 
la formación de núcleos de cristalización de la forma estable produce un rápido 
crecimiento del cristal y el producto precipita hasta que se alcanza el equilibrio 
respecto a la forma más estable. Este hecho sucede en principios activos como los 
esteroides. Si se obtiene la solubilidad relativa de un compuesto en un determinado 
disolvente, la forma menos soluble será la más estable en ese disolvente. 
 
El polimorfismo de los principios activos también afecta la velocidad de disolución, 
lo cual unido a los demás factores discutidos es un factor fundamental tanto para la 
eficacia farmacológica como para la selección y definición de los parámetros de 
control de las operaciones unitarias que formen parte del proceso de producción 
industrial del medicamento. 
 
III.2.5.4. Denominación de los polimorfos 
 
Los criterios para nombrar los diferentes polimorfos de un compuesto químico no 
se encuentran regulados por normas internacionales, por tanto se emplean diferentes 
formas de hacerlo, que incluyen el uso de números arábigos (1, 2, 3, …), números 
romanos (I, II, III, …), letras latinas minúsculas o mayúsculas (a, b, c, …o, A, B, C, 
…), letras griegas (α, β, γ, …), o en algunos casos sus propiedades distintivas (forma 
roja, de baja temperatura, modificación metaestable) (45). Su asignación en muchos 
casos obedece a criterios variados como el orden en que se han identificado. 
 
III.2.5.5. Hidratos y solvatos 
 
Los pseudopolimorfos denominados hidratos y solvatos ocurren en el proceso de la 
cristalización de sólidos. 
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Los solvatos se pueden considerar complejos moleculares; las moléculas de 
disolvente se incorporan en lugares específicos de la red cristalina, que como 
consecuencia se altera. 
 
Cuando el disolvente es el agua, las moléculas de dicho sólido quedan atrapadas en 
una red de las moléculas del agua por simple absorción y el polimorfo que se obtiene 
a partir de esta cristalización será un hidrato. Si se trata de otro disolvente distinto al 
agua, el término empleado es solvato (Figura III.8) 
 

 
Figura III.8. Esquema molecular de solvatos e hidratos 

 
Se utiliza el término pseudopolimorfismo debido a que en los hidratos y solvatos las 
moléculas de disolvente quedan retenidas en lugares específicos de la red cristalina y 
algunas propiedades del hidrato o solvato formado, como la solubilidad, varían en 
forma similar a las de un sólido polimórfico propiamente dicho.  
 
Las moléculas de disolvente que quedan ligadas fuertemente a las del sólido en 
proporciones estequiométricas pueden eliminarse por calentamiento y la totalidad de 
las moléculas del cristal se separan entre sí para reorganizarse posteriormente con 
una nueva estructura cristalina o de polimorfo. 
 
La formación de hidratos son una forma común en los principios activos, ya que 
constituyen formas más compatibles fisiológicamente en comparación con los 
solvatos y dan lugar a la formación de enlaces de hidrógeno y otras interacciones 
polares (32,33) que al igual que en el polimorfismo, producen diversos cambios en 
sus características fisicoquímicas, tales como la solubilidad, la velocidad de 
disolución, biodisponibilidad o estabilidad. 
 
Los solvatos suelen ser bastante más solubles en agua que las formas no solvatadas, 
pero son menos solubles en el disolvente en el que forman el solvato. Esto se debe 
a que la energía libre de disolución en agua del disolvente unido al sólido es 
exotérmica y contribuye a disminuir la energía libre de la disolución.  
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Por otro lado, los hidratos son menos solubles en agua y su forma sólida más estable 
que las formas no anhidras.  La razón es que en estas redes existe una íntima 
interacción de la estructura del cristal con el agua, encontrándose en un estado 
termodinámicamente más estable que en las redes anhidras y la energía interna 
contenida en la estructura del cristal es menor. Para determinar la existencia de 
solvatos e hidratos se recurre al análisis infrarrojo y a estudios de pérdida de peso por 
termogravimetría. 
 

En resumen, la propiedad que más afecta a la solubilidad de principios activos sólidos 
es el polimorfismo. Los solutos sólidos deben vencer previamente la energía de 
cohesión de la red cristalina, pasando al estado líquido antes de que se realice el 
proceso de mezcla. Los sólidos cristalinos, son en general menos solubles que los 
amorfos, debido a que hay que aportar más energía para fundir el cristal, así a mayor 
calor de fusión y temperatura de fusión menor solubilidad tendrá. 
 
Tal y como se ha dicho, la biodisponibilidad puede verse afectada en caso de que un 
principio activo forme pseudopolimorfos. La mayor o menor biodisponibilidad se 
relaciona con el polimorfismo, considerando que la biodisponibilidad es una 
propiedad intrínseca del principio activo, y cada polimorfo presenta unas 
características fisicoquímicas distintas que afectan de diferente forma a la solubilidad 
y por ende a la liberación del fármaco al torrente sanguíneo, siendo la velocidad de 
disolución un factor limitante para la absorción y los posteriores procesos ADME 
(Absorción, Distribución, Metabolismo y Excreción) y estas diferencias producen 
alteraciones importantes en la eficacia del tratamiento (46). 
 
Igual que para cualquier principio activo, entre los factores que condicionan la 
solubilidad del polimorfo se encuentran las energías contenidas en la estructura 
cristalina del compuesto y las entalpías de enlace definidas por el punto de fusión. 
Un principio activo que posea varios polimorfos, dependiendo de las características 
de éstos, la forma que posea la adecuada solubilidad presentará la acción terapéutica 
deseada, mientras que un polimorfo de menor solubilidad, al disolverse más 
lentamente y en menor proporción alcanza biodisponibilidad insuficiente para ejercer 
su efecto y, sin embargo, el hecho de que la forma menos estable sea la más soluble, 
requiere mejoras en la tecnología farmacéutica y de formulación. 
 
La elección de una forma cristalina que se disuelva con una alta velocidad alcanzará 
una concentración plasmática elevada en un intervalo de tiempo pequeño, y tendrá 
una concentración mayor a la terapéutica (sobredosificación) y, consecuentemente, 
provocará toxicidad al paciente. 
 
III.2.6. Interacciones en disolución 
 
Durante la fase de mezcla del soluto con el disolvente se producen diferentes 
interacciones que condicionan la solubilidad, debido a las variaciones de entropía y 
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entalpía y, por tanto, dichas interacciones son responsables de los efectos 
exotérmicos y endotérmicos que determinan el que se favorezca o desfavorezca el 
proceso de disolución (17). 
 
Como ya se trató en éste capítulo, (apartado III.1.3) la solubilidad también se verá 
condicionada por la naturaleza de las interacciones preexistentes entre soluto y 
disolvente y su contribución a ésta puede ser determinante. Debido a que los enlaces 
previos han de romperse para que se produzca la disolución, es lógico pensar que 
cuanto más fuerte sean estas uniones, menos soluble será el soluto. 
 
Además de las propiedades del sólido cristalino y las del medio, las interacciones en 
disolución son un factor esencial que modifica la solubilidad. Estas interacciones se 
producen durante la tercera fase (mezcla) del proceso de disolución del soluto, sea 
líquido o sólido, con el disolvente. Las interacciones entre las partículas son las 
responsables de los efectos exotérmicos o endotérmicos, así como de cambios de 
entropía favorables o desfavorables de cuyo resultado depende el incremento o 
disminución de la solubilidad. 
 
Las fuerzas intermoleculares pueden ser de varias clases. Las fuerzas de Keeson, 
London y Debye se agrupan conjuntamente como fuerzas de van der Waals o 
"físicas". Las moléculas no polares interaccionan sólo mediante fuerzas de dispersión 
de London. Las moléculas polares interaccionan por las fuerzas de dispersión, pero 
adicionalmente presentan fuerzas polares.  
 
En general, las interacciones estables soluto↔soluto y disolvente↔disolvente, 
tienden a disminuir la solubilidad, ya que estas interacciones compiten con la 
formación de los nuevos enlaces soluto↔disolvente. 
 
Las fuerzas de Van der Waals, soluto↔disolvente, ayudan a mejorar la solubilidad, 
pues pueden establecerse en cualquier dirección y para su anulación sólo se requiere 
un pequeño aporte de energía. 
 
La asociación alcohol-agua es positiva para aumentar la solubilidad, ya que ambos 
disolventes rompen sus enlaces alcohol-alcohol y agua-agua, para formar nuevos 
enlaces alcohol-agua que forman una estructura más abierta, que facilita la entrada 
del soluto. 
 
III.2.6.1. Fuerzas de Van der Waals 
 
Se pueden encontrar distintos tipos de fuerzas intermoleculares, que varían en 
función de la naturaleza y la estructura de los átomos que componen la molécula. El 
equilibrio de fuerzas atractivas y repulsivas no afecta sólo a la propia molécula, sino 
que se puede presentar a nivel intermolecular, entre moléculas próximas. 
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Las fuerzas de polarización, dispersión e inducción se agrupan conjuntamente como 
fuerzas de van der Waals o "físicas". 
 
La contribución a la solubilidad de cada tipo de fuerza puede ser determinada 
matemáticamente a partir de los parámetros de solubilidad parciales, y tenida en 
cuenta a la hora de realizar el cálculo de la solubilidad. Algunas de las contribuciones 
que han de tenerse en cuenta a la hora de determinar la solubilidad se explican a 
continuación. 
 
III.2.6.1.1. Fuerzas de Keeson o de orientación 
 
También conocidas como fuerzas de orientación, o polarización (dipolo permanente-
dipolo permanente). Este tipo de interacción se produce entre moléculas en las que 

existe un momento dipolar, 𝝁, permanente, es decir entre moléculas cuyos átomos 
enlazados poseen distinta electronegatividad. Las posiciones de las moléculas son 
polarizadas, situando en lados opuestos sus cargas positivas y negativas. (Figura III.9) 
Esta asociación ocurre cuando dos moléculas con un momento dipolar similar se 
orientan entre sus dipolos positivo y negativo, y se produce un intercambio de fuerzas 
entre ellas. 
 
La temperatura afecta negativamente a este tipo de asociación de forma que, al 
aumentar la temperatura, se favorece la destrucción de este tipo de asociación pues 
se fuerza a un cambio de posición y orientación de las moléculas. 
 

 
Figura III.9. Esquema molecular de las fuerzas de Keeson 

 
III.2.6.1.2. Fuerzas de London o de dispersión 
 
Las fuerzas de London o de dipolo inducido instantáneo-dipolo inducido ocurren 
sólo entre moléculas no polares que interaccionan entre sí. 
 
Este par de moléculas no poseen momento dipolar permanente. Es decir, los dipolos 
que se forman debido a las fluctuaciones de carga positiva y negativa de las moléculas, 
y el momento dipolar sería igual a cero. Sin embargo, esta situación es sólo virtual, 
ya que los movimientos vibratorios de la propia molécula hacen que en realidad se 
presenten dipolos no permanentes, que pueden tener cierta participación en la 
formación de los enlaces. Este tipo de fuerzas intermoleculares se pueden producir 
entre cualquier tipo de moléculas de cualquier naturaleza, polares o no. 
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III.2.6.1.3. Fuerzas de Debye o de inducción  
 
Se denominan también interacciones dipolo permanente-dipolo inducido o dipolo-
dipolo inducido y se producen entre moléculas con momento dipolar permanente, y 
otra molécula cualquiera polar o no, sin ningún momento dipolar, pero que son 
susceptibles de sufrir polarizaciones e inducir a la formación de un dipolo. La acción 
de la temperatura no verá afectada la formación de esta asociación, ya que el dipolo 
inducido puede variar su posición en función de la naturaleza del dipolo que lo 
induce, que es más estable. 
 
Las fuerzas intermoleculares en que se produce intercambio de fuerzas atractivas y 
repulsivas, son parte de las fuerzas de Van de Waals, y su cálculo es la suma de la 
energía de las tres contribuciones al enlace, constituye la energía total de atracción 
debida a las Fuerza de Van der Waals: 
 

ƐVdW = ƐOr + ƐDis + ƐInd   𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟑𝟑 

 

En la que ƐVdW corresponde a la energía total de Van der Waals, ƐOr, la energía de 

orientación de las moléculas, ƐDis, la energía de dispersión y ƐInd, la energía de 
inducción. 
 
Por lo general, las Fuerzas de Van der Waals, tienen un importante papel a la hora 
de mantener la estructura tridimensional de la molécula. 
 
III.2.6.2. Repulsión 
 
Además de todas estas fuerzas de asociación, existen unas fuerzas repulsivas debidas 
a la repulsión electrostática entre cargas del mismo signo, y al cambio conformacional 
que sufren las moléculas cuando se produce un acercamiento entre ellas, con respecto 
a su geometría, simetría, distancias y ángulos de enlaces. 
 
III.2.6.3. Enlaces de hidrógeno  
 
Una clase particular de interacción es la de enlace de hidrógeno pues su 
comportamiento la hace "casi química". A diferencia de las fuerzas de van der Waals 
(físicas), el enlace de hidrógeno se produce entre grupos específicos de las moléculas, 
con capacidad de donación o aceptación de protones. El enlace de hidrógeno, 
empleando el concepto ácido-base de Lewis, se refiere a la capacidad de donar o 
aceptar electrones. 
 
Los enlaces de hidrógeno constituyen uno de los factores intermoleculares que más 
afectan al cálculo de la solubilidad. La teoría de Lewis dice que una base es aquella 
sustancia que posee un par de electrones y es capaz de donarlos, y un ácido es toda 
sustancia que posee un orbital vacío y puede aceptar un par de electrones, por lo que 
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el enlace de hidrógeno podría tratarse como una especie donde se producen 
interacciones tipo ácido-base de Lewis. Los enlaces de hidrógeno suelen ser bastante 
más estables que las fuerzas de Van der Waals, por lo que su contribución a la 
solubilidad será más negativa (Figura III.10). 
 

 
Figura III.10. Esquema molecular del enlace de hidrógeno 

 

La asociación de moléculas de disolvente entre sí produce disminución de la 
solubilidad. Los alcoholes y el agua son disolventes fuertemente asociados por 
enlaces de hidrógeno, y su estructura altamente ordenada, es una de las razones que 
explican la baja solubilidad en ellos de medicamentos poco polares. 
 
Las moléculas de disolvente, como por ejemplo los alcoholes, que tienden a formar 
enlaces de hidrógeno entre sí, presentarán mayor dificultad para vencer estos enlaces 
y formar nuevos enlaces soluto↔disolvente. Por el contrario, la interacción 
soluto↔disolvente, en las que el soluto se rodea de moléculas de disolvente, y que 
ya fue tratada cuando se trató la solvatación, tiende a aumentar la solubilidad. Si hay 
un gran número de enlaces de hidrógeno formados, aumentará el valor de la energía 
libre (ΔG), y el sistema será más estable. 
 
A continuación se muestra la diferencia entre los enlaces intramoleculares e 
intermoleculares, cuya formación dada la complejidad molecular de los principios 
activos de interés farmacéutico puede ocurrir y ser la causa de su particular 
comportamiento en disolución. 

 
Figura III.11. Enlaces de hidrógeno intramoleculares (a) e intermoleculares (b) 
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La formación de enlaces de hidrógeno puede afectar a la solubilidad de las moléculas 
de principios activos. Este tipo de uniones se forma en moléculas que contienen 
enlaces O-H y/o N-H o F-H unidos covalentemente, los cuales se encuentran muy 
polarizados debido a la diferencia de su carga electrostática, y pueden fácilmente 
formar uniones con un átomo de una molécula distinta, al realizar la carga positiva 
del protón una fuerte atracción sobre este átomo, que deberá tener carga negativa 
(Figura III.11). 
 
III.2.6.4. Efecto hidrofóbico  
 
Cuando una molécula de naturaleza apolar se rodea de moléculas de agua 
(solvatación hidrofóbica), puede modificarse su red estructural, por la ruptura de los 
enlaces de hidrógeno, (disminución de la entalpía) o la orientación de las moléculas 
de agua (cambio de entropía). Estos cambios se traducen en una pérdida de energía 
libre. 
 
Al afectarse la entalpía y entropía del sistema, el efecto hidrofóbico afectará a la 
solubilidad.  
 
III.2.7. Adición de sustancias 
 
La presencia de sales (electrólitos) en la disolución modifica la solubilidad de los 
fármacos, especialmente en el caso de los no electrolitos, porque éstos no ionizan. 
En general, la presencia de ciertos aditivos, como azúcares o sales, puede modificar 
la solubilidad. 
 
El agua tiene estructura reticulada. En disolución acuosa, un ión crea un campo 
eléctrico a su alrededor que altera la estructura ordenada del agua. Debido a que ésta 
tiene una estructura dipolar, se establece una interacción electrostática del tipo ión-
dipolo. Como resultado, se forman varias capas de moléculas de agua unidas al ión, 
cuyo comportamiento difiere del resto de moléculas de agua libre.  
 
La primera capa se llama capa de hidratación, está fuertemente ligada al ión y lo 
acompaña en sus movimientos en la disolución, constituyendo una entidad molecular 
simple. En la capa de hidratación secundaria, las uniones son débiles y se rompen 
con facilidad y en las capas más alejadas se pierde la orientación eléctrica debida al 
campo generado por el ión; en este espacio tienden a restablecerse las uniones entre 
las moléculas de agua para recuperar su estructura reticulada. 
 
Cuando en una disolución están presentes un electrólito y un no-electrolito se pueden 
producir dos efectos: Incremento de la solubilidad (efecto salino positivo o "salting-
in"), o disminución de la solubilidad (efecto salino negativo o "salting-out"). 
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El efecto salino negativo sucede al añadir una sal a una disolución concentrada de un 
fármaco no electrolito, así se produce su precipitación. Si, por el contrario, la 
interacción del fármaco con el ión de la sal es superior a la del ión con el agua, la 
solubilidad aumenta, produciéndose un efecto salting-in. Esto ocurre cuando el 
momento dipolar del fármaco es mayor que el del agua o cuando las fuerzas de 
atracción ión-fármaco superan a las de atracción ión-disolvente. Las sales de ácidos 
orgánicos o las sales orgánicas de amonio cuaternario producen este efecto. La 
presencia de aditivos en la disolución, como azúcares o sales, puede modificar la 
solubilidad debido al efecto salino. Un efecto salino positivo se produce cuando el 
momento dipolar del fármaco es mayor que el del disolvente o cuando las fuerzas de 
atracción ión-soluto superan las de ión-disolvente, y se produce un aumento de la 
solubilidad. 
 
Otros aditivos muy frecuentes en las formulaciones son diversos azúcares como el 
sorbitol, glucosa y sacarosa, que mejoran las características organolépticas de la 
preparación, pero pueden afectar la solubilidad del fármaco. 
 
La disminución de solubilidad podría asimilarse a un "efecto salino negativo" similar 
al que producen las sales, ya que los azúcares son muy hidrófilos y pueden 
interaccionar fuertemente con los dipolos del agua. 
 
 
III.2.8. Naturaleza del disolvente 
 
Los disolventes se pueden clasificar sobre la base de la naturaleza de las fuerzas que 
los mantienen en estado líquido y que posibilitan su miscibilidad con otros 
compuestos.  
 
De una forma sencilla, los disolventes farmacéuticos se pueden clasificar en polares, 
semipolares y no polares. Los disolventes polares se caracterizan por poseer un 
elevado momento dipolar que permite disolver substancias salinas mediante 
interacciones ion-dipolo e incluso romper uniones covalentes en el soluto y provocar 
su ionización. Además, pueden formar enlaces de hidrógeno con el soluto.  
 
El agua es un disolvente polar y los alcoholes y glicoles también se pueden considerar 
en el mismo grupo. Los disolventes semipolares tienen constantes dieléctricas más 
bajas y son en su mayoría aceptores de protones (esteres, cetonas, éteres). Son 
líquidos hidromiscibles, pues forman puentes de hidrógeno con el agua.  
 
Por último, los líquidos no polares disuelven a otros compuestos por fuerzas de 
dispersión de London (hidrocarburos); en algunos casos, como el cloroformo y el 
benceno, tienen débiles propiedades aceptoras o dadoras de protones.  
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III.2.9. Hidrosolubilización de medicamentos 
 
Muchos principios activos de interés farmacéutico son ácidos o bases débiles de baja 
o muy baja solubilidad en agua, lo cual es un inconveniente práctico debido a que 
éste es el principal vehículo farmacéutico para preparar disoluciones.  
 
Para incrementar la solubilidad de éstos se recurre a aprovechar su característica 
química para que al reaccionar se forme su sal con la consiguiente modificación de 
solubilidad, generalmente mejorándola (17). 
 
III.2.10. Dispersiones sólidas 
 

Dentro de los numerosos métodos que se han desarrollado para mejorar la 
solubilidad de un activo farmacéutico o un candidato a serlo están además de la 
cosolvencia, el uso de dispersiones sólidas (47-49), la cual ha probado tener muy 
buenos resultados para facilitar la solubilidad de moléculas de interés terapéutico de 
baja o muy baja solubilidad y que han sido y siguen siendo de permanente interés 
para la industria farmacéutica (49-53). 
 
Las dispersiones sólidas amorfas son una alternativa viable para mejorar la velocidad 
de disolución y la solubilidad aparente de compuestos con baja solubilidad acuosa, lo 
cual se justifica puesto que casi el 40% de los principios activos todavía no aprobados 
como tales, no superan las primeras fases en el desarrollo de nuevos medicamentos, 
debido a su baja solubilidad (1,3). 
 
La tecnología de dispersiones sólidas permite dispersar un ingrediente activo en una 
matriz inerte en el estado sólido, con diferentes propósitos, entre ellos mejorar la 
solubilidad de la sustancia de interés, facilitar la liberación del activo desde el 
medicamento que lo contenga, así como mejorar su estabilidad (48). 
 
En este trabajo se estandariza el método para la elaboración de las fases sólidas de 
los dos principios activos CLX y ETX y se estudia su comportamiento en equilibrio 
con la disolución saturada acuosa puesto que desde el punto de vista de la solubilidad 
es el disolvente común más desafiante. Se utilizan técnicas de caracterización para 
comprobar que la actividad termodinámica de la fase sólida permanece constante, y 
además observar la formación de formas polimórficas de la fase sólida en contacto 
con el disolvente empleado. 
 

La tecnología alrededor del incremento de la solubilidad y rapidez de disolución de 
fármacos de baja solubilidad está en permanente evolución e involucra gran variedad 
de tecnologías novedosas. Las Tablas III.7a y III.7b, muestran los diferentes métodos 
para aumentar la solubilidad de los compuestos.  
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Tabla III.7a. Métodos para aumentar la solubilidad I 
1. Reducción de tamaño de partícula 

 
Disminución del tiempo requerido para disolución: Teóricamente para una sustancia con solubilidad acuosa 
de 1 mg/mL, y un tamaño de partícula 100 µm, al disminuir su tamaño en un factor de 10, aumentaría la 
rapidez de disolución en 100 veces. 

Micronización Se realiza mediante molinos micronizadores.  
Requiere un alto aporte de energía y pueden producirse alteraciones del cristal (54,55). 

Atomización Se preparan partículas de tamaño micrométrico por rápida evaporación del disolvente 
de una dispersión del fármaco. La rapidez del proceso provoca la cristalización de una 
forma metaestable o amorfa del fármaco  (56,57). 

Liofilización Se utiliza en formas sólidas de rápida disolución (comprimidos liofilizados) (58). 

Nanosuspensión Las partículas de medicamento tienen un tamaño inferior a 1µm, estabilizadas por 
agentes tensioactivos (50,59). 

Sonocristalización Se induce la cristalización aprovechando la energía que aportan las ondas ultrasónicas, 
entre 20-100 kHz (60). 

Fluidos 
supercríticos 

Disolviendo el fármaco en fluidos supercríticos como el CO2, para luego provocar una 
rápida expansión del fluido se obtiene el sólido en su forma amorfa, También se pueden 
usar codisolventes como el metanol (61). 

2. Formación de sales 
 

La mayor parte de fármacos son ácidos o bases débiles, como la Pioglitazona, que pueden reaccionar 
químicamente para formar sus sales, con solubilidad diferente a la del compuesto original, usualmente 
mejorándola (62). 

3. Hidrosolubilización por variación del pH del medio 
 

El incremento de la solubilidad de electrolitos débiles se logra variando el pH del medio, según los valores de 
sus constantes de ionización, según sean ácidos o bases débiles (pKa, pKb) (63,64). 

4. Codisolventes 
 

Los codisolventes más comunes para las vías de administración oral y parenteral son el etanol, glicerina, 
polietilenglicoles y propilenglicol, los cuales actúan sinérgicamente con el agua, incrementando la solubilidad 
del fármaco (codisolución) (25,65,66). 

5. Dispersiones sólidas 
 

Se dispersa el fármaco en el seno de un portador o matriz, como la urea, PVP, PEG de elevado peso 
molecular, ácido cítrico, ácido succínico, ácidos biliares, dextrano y azúcares. 
Hot Melt Extrusion. Consiste en aplicar calor y presión para fundir y mezclar el fármaco con un polímero. 
Las dispersiones sólidas no son una simple mezcla física de dos componentes, pues el fármaco se halla 
disperso en la matriz.  
Según el estado fisicoquímico del sistema se distinguen 4 tipos (24,64,67). 

Formación de 
eutécticos 

Una mezcla eutéctica se caracteriza porque sus componentes son miscibles entre sí en 
estado líquido en todas las proporciones, mientras que son totalmente inmiscibles en 
estado sólido (68). 

Disolución sólida El fármaco se encuentra disperso molecularmente en la matriz, como si de una 
disolución líquida se tratara  (69). 

Dispersiones 
vítreas 

Cuando se procede a un enfriamiento muy rápido del producto fundido, que no le 
permite reordenarse y adquirir la estructura característica de los líquidos sobreenfriados 
(70). 

Dispersiones 
amorfas 

El principio activo se encuentra como un precipitado sólido al estado amorfo en la 
matriz, la cual a su vez puede estar en estado amorfo o cristalino (71). 

 

  



III. CONCEPTOS TEÓRICOS DE SOLUBILIDAD 

 

55 

 
  

Tabla III.7b. Métodos para aumentar la solubilidad II 
6. Solubilización micelar 

 

Los tensioactivos son agentes solubilizantes porque son sustancias anfifílicas que les permite dispersar 
sustancias insolubles en agua o formar emulsiones. 

Solubilización  
micelar 

 

 

Se usan moléculas con una estructura en la que los grupos polares se 
organizan hacia afuera, y la otra parte, la lipofílica queda hacia adentro 
para solubilizar compuestos insolubles en disoluciones acuosas.  
A partir de una determinada concentración de agente tensioactivo en 
agua se produce la agregación orientada de sus moléculas, formándose 
las micelas (concentración micelar crítica, CMC) (72). 

Sistemas auto-emulsionables y 
auto-microemulsionables 
 

Self Emulsifing SEDDS y Self Microemulsifying Drug Delivery Systems o 
SMEDDS 
Tienen la capacidad de formar emulsiones o microemulsiones O/W 
cuando se dispersan en un medio acuoso con una suave agitación, 
como la producida por los movimientos gástricos e intestinales (73). 

7. Formación de complejos 
 

Las características fisicoquímicas de los complejos son diferentes de las del substrato, modificándose su 
coeficiente de reparto, carga eléctrica, tamaño molecular, coeficiente de difusión, solubilidad y velocidad de 
disolución. 

Ciclodextrinas 
(CD) 

 

La asociación en el complejo CD-fármaco favorece la humectación, 
presenta una mayor superficie específica y generalmente el fármaco 
pierde cristalinidad (74,75). 

Co-cristales 

   

Los excipientes que acompañan al fármaco se denominan co-
formadores y tanto éstos como el fármaco se hallan en el co-cristal en 
un estado neutro, no ionizado (76). 

Hidrotropo 

 

Por la presencia de concentraciones bastante elevadas de metales 
alcalinos y algunas sales orgánicas. 
Las sustancias hidrotropas tienen una parte hidrófila y otra hidrófoba 
(como los tensioactivos), pero no afectan tanto la tensión superficial 
ni presentan una concentración micelar crítica (77). 

Liposomas 

 

Están formados por fosfolípidos organizados en bicapas separadas por 
espacios acuosos. Pueden solubilizar principios activos hidrófilos en los 
espacios acuosos, hidrófobos en las bicapas fosfolipídicas y anfifílicos en 
el interfaz fosolípido agua (78). 

 

Dendrímeros Son polímeros sintéticos hiperramificados consistentes en un núcleo 
central del que salen varias ramas, que a su vez se vuelven a dividir en 
otras más, originando así una estructura tridimensional globular de capas 
concéntricas, que pueden llevar en su superficie diversos grupos 
funcionales (79). 

Nanopartículas 

 

Son partículas esféricas estables y sólidas, cuya estructura puede ser de 
tipo matriz (nanoesferas) o con un núcleo rodeado de una cubierta 
(nanocápsulas) (2,80). 
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SECCIÓN TERCERA 
 

CAPÍTULO IV 

CONSIDERACIONES TERMODINÁMICAS 

 

 
La energía es una propiedad de gran utilidad tanto para determinar el comportamiento 
de los procesos químicos simples, como para explicar el complejo comportamiento de 
las células biológicas. 
 
Las contribuciones de las fuerzas intermoleculares al proceso de disolución, pueden 
expresarse mediante aportaciones entálpicas y entrópicas. 
 
En el presente capítulo se estudiarán las magnitudes termodinámicas y su aplicación 
para el entendimiento del proceso de disolución de los dos principios activos objeto de 
esta memoria. 
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IV.1.  Generalidades  
 
La termodinámica, cuyo vocablo se deriva de las palabras griegas  “θερμός”, “termos” 
caliente y “δύναμις” “dinamic”, poder o potencia, se ocupa del estudio de las relaciones 
entre las propiedades de equilibrio de un sistema, (calor, trabajo y energía)  y sus 
cambios durante los procesos. Un sistema es el espacio o parte del universo que nos 
interesa estudiar, el cual tiene unos límites que lo diferencia de su alrededor; si lo aísla 
es un sistema cerrado, de lo contrario es un sistema abierto (1-3). 
 
El estado termodinámico se refiere a la condición del sistema en la cual sus 
propiedades medibles, temperatura, presión y volumen, tienen un valor definido. Los 
procesos en termodinámica de las disoluciones de interés en farmacia se llevan a cabo 
a presión atmosférica, por lo cual a menudo el estado del sistema se define 
suficientemente con sólo dos de las tres variables. Los sistemas que se contemplan 
en este capítulo se limitan a las disoluciones líquidas que son sistemas monofásicos. 
 
La composición y el volumen son dos variables extensivas de los sistemas. Una 
variable extensiva, como la composición, es aquella cuyo valor es igual a la suma de 
los valores correspondientes a las diferentes partes del sistema, o expresado de modo 
equivalente, la masa del sistema es igual a la suma de la masa de cada una de las partes. 
La unidad de cantidad de sustancia para el sistema internacional, SI, es el mol, que se 
simboliza por 𝒏 y se calcula en esta memoria por la relación entre la masa y el peso 
molecular de una sustancia. Por otro lado, variables como la densidad y la presión se 
denominan intensivas. Si se determina el valor de la densidad en una porción de la 
disolución se conoce la densidad de toda la disolución.  
 
Otra propiedad intensiva fundamental para el estudio de la termodinámica es la 
temperatura 𝑻, que se determina por comparación frente a una escala de referencia 
como puede ser el termómetro. De la temperatura 𝑻 y de la presión 𝑷 depende una 
propiedad extensiva de los sistemas, la energía interna 𝑼. La variación de la 
temperatura de un sistema se corresponde con la variación en la energía interna 𝛥𝑼, 
debida a los movimientos moleculares y a las interacciones intermoleculares. 
 
El volumen de una disolución como la descrita, considerando la temperatura y 
presión constantes, se denomina volumen de disolución 𝑽, que en condiciones 
ideales viene dado por la expresión: 
 

𝑽 = 𝜮𝒊𝒏𝒊�̅�𝒊 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏 
 
en la que 𝒏𝒊 es el número de moles del componente i de la disolución y �̅�𝒊 es el 
volumen molar parcial de ese mismo componente, el cual está definido como  
�̅�𝑖 ≡ (𝜕𝑉/𝜕𝑛𝑖)𝑇,𝑃,𝑛𝑗≠𝑖

 para un sistema monofásico como el de una disolución, 

teniendo en cuenta que el volumen es una función de la temperatura, 𝑻, de la presión, 
𝑷 y de la composición, 𝒏 (Ec. IV.2). 

https://es.wiktionary.org/wiki/caliente
https://es.wiktionary.org/wiki/din%C3%A1mica#Espa%C3%B1ol
https://es.wiktionary.org/wiki/poder
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𝑽 = 𝒇(𝑷, 𝑻, 𝒏𝟏, 𝒏𝟐 … ) 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐 

Como ya se explicó en el capítulo anterior (III) el comportamiento real de las 
disoluciones difiere del ideal. Es así como el volumen real de éstas no corresponderá 
con lo descrito por la Ec. IV.1, porque el volumen 𝑽 de una disolución no es igual a 
la suma de los volúmenes de sus componentes; lo cual es debido a diferencias entre 
las fuerzas intermoleculares de sus componentes, el empaquetamiento molecular, 
tamaño y forma de cada componente que la conforma. 
 
Así como hay una variación para el volumen 𝛥𝑽,  se presenta variación de las demás 
propiedades de las disoluciones como la energía interna 𝛥𝑼, la presión 𝛥𝑷, y la 
temperatura 𝛥𝑻, las cuales sólo dependen de los estados finales e iniciales del sistema. 
 
La energía interna es la suma del calor y el trabajo. El calor y el trabajo son medidas 
de transferencia de energía, por tanto tienen las mismas unidades de 𝑼, calorías en el 
sistema centesimal o si se usa el Sistema Internacional (SI), julios.  
 
La variación de entalpía, 𝜟𝑯, de un sistema a presión 𝑷 constante, se expresa con la 

siguiente ecuación: 
 

𝜟𝑯 = 𝜟𝑼 + 𝑷𝜟𝑽 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑 
 
en la que 𝜟𝑽  expresa las variaciones en volumen y 𝜟𝑼 la variación de energía. Cuando 
las variaciones en volumen son muy pequeñas para las disoluciones, es válido 
considerar que 𝜟𝑯 ≈ 𝜟𝑼.  
 
Otro concepto fundamental en termodinámica es la entropía 𝑺, la palabra entropía 

procede del griego “ἐν” que significa “en” y “τροπή”, “tropé”, que significa “giro, 
alternativa, cambio, evolución o transformación”, se usa para describir si los procesos 
termodinámicos son irreversibles o no. El paso de sólido a líquido en la primera etapa 
del proceso de disolución, explicado en el capítulo III sobre solubilidad, de esta 
memoria, favorece 𝜟𝑺,  es positivo, pues en este caso aumenta la entropía, lo que en 
sistemas  reversibles se expresa como: 
 

𝜟𝑺 =
𝜟𝑯

𝑻
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟒 

 
A temperatura  𝑻 y presión 𝑷 constantes, la diferencia entre la entalpía y el producto 
de la temperatura y la entropía del sistema 𝑯 −  𝑻𝑺, disminuye continuamente hasta 
que se alcanza el equilibrio. Esta función de estado se llama función de Gibbs, que 
se define como 𝑮 ≡ 𝑯 − 𝑻𝑺. También se denomina energía de Gibbs o energía libre 
de Gibbs.  
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Para calcular el cambio de energía libre de Gibbs, a 𝑻 constante, se usa la siguiente 
expresión: 
 

𝜟𝑮 = 𝜟𝑯 − 𝑻𝜟𝑺 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟓 
 
El proceso de disolución se puede estudiar empleando estas propiedades 
termodinámicas, porque los cambios de temperatura las afectan significativamente. 
 
IV.2.  Termodinámica de las disoluciones 
 
El proceso de disolución tratado en el capítulo sobre solubilidad de disoluciones, se 
puede estudiar termodinámicamente, según 2 etapas hipotéticas, la fusión y la mezcla, 
como se muestra en la Figura IV.1. 
 

 
Figura IV.1. Proceso de disolución de un soluto sólido en un disolvente 

 
IV.2.1. Etapa de fusión.  
 
Para poder tener lugar la etapa de fusión tiene que producirse la ruptura de la red 
cristalina, por el cambio de fase de sólido a estado líquido. Para lograrlo, las moléculas 
del soluto sólido deben separarse superando sus fuerzas cohesivas (atractivas) que 
son considerables en estado sólido, por tanto, es un proceso que requiere del aporte 
de energía. Esta etapa no tiene lugar si el soluto es un líquido. 
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Las fuerzas cohesivas de la red cristalina de los sólidos, se relacionan con su entalpía 
de fusión y punto de fusión (𝜟𝑯𝟐

𝑭, 𝑻𝟐
𝑭). Cuanto mayor sea el aporte de energía 

necesario para que este paso se lleve a cabo, el proceso de disolución es menos 
favorable, o lo que es lo mismo, la solubilidad del sólido será tanto mayor cuanto 
menores sean las fuerzas de cohesión, menor temperatura de fusión. 
 
La entalpía de fusión o calor del fusión del soluto,  𝜟𝑯𝟐

𝑭, es constante e independiente 
del disolvente. Su signo es siempre positivo, ya que la fusión requiere aporte de calor. 
Sin embargo, la fusión se hace posible porque el cambio de estado produce un 
aumento de entropía (mayor desorden). 
 
La entropía de fusión (𝜟𝑺𝟐

𝑭) se calcula a partir de la Ec. IV.6: 
 

𝜟𝑺𝟐
𝑭 =

𝜟𝑯𝟐
𝑭

𝑻 𝟐
𝑭

 
𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟔 

en la que, 𝜟𝑯𝟐
𝑭, la entalpía de fusión y 𝑻𝟐

𝑭, la temperatura de fusión del sólido.  
 
La entalpía de fusión y la temperatura de fusión se pueden obtener 
experimentalmente mediante la técnica de calorimetría diferencial de barrido (DSC).  
 
La fusión de un soluto sólido es el paso de su estado inicial para transformarse en 
soluto líquido conlleva un cambio de entalpía 𝜟𝑯𝟐

𝑭 y de entropía 𝜟𝑺𝟐
𝑭 . Esta etapa del 

proceso de disolución se representa por la Ec. IV.7. 
 

𝜟𝑮𝟐
𝑭 = 𝜟𝑯𝟐

𝑭 − 𝑻𝜟𝑺𝟐
𝑭 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟕 

 
IV.2.2. Etapa de mezcla 
 
Los siguientes dos fenómenos, expansión e interacción, constituyen la etapa de 
mezcla dentro del proceso de disolución. Cuando el soluto no es sólido sino líquido, 
el paso de fusión no existe y los valores de entalpía y entropía de mezcla serán iguales 
a los de disolución, los cuales están únicamente definidos por los valores de 
formación de cavidades y de las interacciones soluto líquido y disolvente, (Figura 
IV.1). 
 
IV.2.2.1. Expansión 
 
Las moléculas de disolvente se alejan unas de otras venciendo las fuerzas de cohesión 
(atractivas) que las mantienen unidas en estado líquido como el enlace de hidrógeno 
en el agua, para crear “cavidades” en las cuales se puedan acomodar las moléculas de 
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soluto, las cuales como también han requerido de energía para vencer sus fuerzas 
cohesivas.  
 
La expansión o formación de cavidades es endotérmica, requiere energía, por lo cual 
tiene valores de entalpía y entropía positivas 𝜟𝑯𝟐

𝑪𝒂𝒗 , 𝜟𝑺𝟐
𝑪𝒂𝒗 y su contribución a la 

solubilidad es desfavorable, del mismo modo que la etapa de fusión y se representa 
por la siguiente ecuación. 
 

𝜟𝑮𝟐
𝑪𝒂𝒗 = 𝜟𝑯𝟐

𝑪𝒂𝒗 − 𝑻𝜟𝑺𝟐
𝑪𝒂𝒗 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟖 

 
La formación de cavidades permite las interacciones de soluto y disolvente. 
 
IV.2.2.2. Interacciones soluto líquido↔disolvente 
 
El soluto sólido fundido entra dentro de las cavidades creadas en el disolvente, 
debido a las fuerzas adhesivas soluto↔disolvente (S↔D) (Figura IV.1), con valores 
termodinámicos para energía libre 𝜟𝑮𝟐

𝑺↔𝑫, entalpía 𝜟𝑯𝟐
𝑺↔𝑫 y entropía 

𝜟𝑺𝟐
𝑺↔𝑫 característicos, a temperatura 𝑻 constante (Ec. IV.9). 

 

𝜟𝑮𝟐
𝑺↔𝑫 = 𝜟𝑯𝟐

𝑺↔𝑫 − 𝑻𝜟𝑺𝟐
𝑺↔𝑫 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟗 

 
Cuando interactúan las moléculas de soluto con las de disolvente se produce la 
solvatación, mediante fuerzas de Van der Waals y/o enlaces de hidrógeno. Las 
fuerzas dipolo-dipolo no influyen tan significativamente en disoluciones como en el 
estado gaseoso, por lo cual no se tienen en cuenta para el análisis del proceso. Esta 
etapa contribuye favorablemente al proceso de disolución, pues es exotérmica, es 
decir, ocurre con liberación de calor. 
 
Considerando las etapas anteriores se llega a que los valores termodinámicos como 
la entalpía de disolución 𝜟𝑯𝟐

𝑺, serán determinados por los valores termodinámicos de 
las dos etapas, fusión 𝜟𝑯𝑭 y mezcla y a su vez la mezcla de la contribución de la 
formación de cavidades 𝜟𝑯𝑪𝒂𝒗 y las interacciones disolución 𝜟𝑯𝑺↔𝑫 tal y como se 
muestra en la siguiente expresión: 
 

𝜟𝑯𝟐
𝑺 = 𝜟𝑯𝑭 +  𝜟𝑯𝑪𝒂𝒗 +  𝜟𝑯𝑺↔𝑫  

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟎 

 

en la que 𝜟𝑯𝟐
𝑺↔𝑫 se puede expresar a su vez como 𝜟𝑯𝟐

𝑽𝒅𝑾+𝑨𝑩, que diferencia las 
interacciones de Van der Waals (𝑽𝒅𝑾) y las de tipo ácido-base Lewis (𝑨𝑩). Por tanto, 
la Ec. IV.5 para la etapa de mezcla se expresa por: 
 

𝜟𝑮𝟐
𝑴 = 𝜟𝑯𝟐

𝑴 − 𝑻𝜟𝑺𝟐
𝑴 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟏 
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en la que 𝜟𝑮𝟐

𝑴, 𝜟𝑯𝟐
𝑴 y 𝜟𝑺𝟐

𝑴 son la energía libre de Gibbs, la entalpía y la entropía de 
mezcla, respectivamente,  a  temperatura 𝑻 constante. La entalpía de mezcla, 𝜟𝑯𝟐

𝑴, 
puede ser exotérmica o endotérmica y depende de la naturaleza del disolvente y de 
las interacciones entre el soluto líquido y el disolvente. 
 
Teniendo en cuenta las consideraciones anteriores, para solutos sólidos la energía 
libre de Gibbs, 𝜟𝑮𝟐

𝑺, del proceso de disolución se compone de las contribuciones a 
esta variable de las dos etapas que la conforman: fusión, 𝜟𝑮𝟐

𝑭, y mezcla, 𝜟𝑮𝟐
𝑴. 

 

𝜟𝑮𝟐
𝑺 = 𝜟𝑮𝟐

𝑭 + 𝜟𝑮𝟐
𝑴 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟐 

 

Como cada etapa del proceso de disolución, viene definida por sus correspondientes 
entalpías y entropías (Figura IV.1), sus signos  y magnitudes determinan el signo y 
magnitud de la energía libre de Gibbs, 𝜟𝑮𝟐

𝑺, la cual indicará si el proceso de disolución 
es espontáneo o no, dependiendo de las contribuciones de la entalpía, 𝜟𝑯𝟐

𝑺, y 

entropía, 𝜟𝑺𝟐
𝑺, del proceso a la temperatura, 𝑻, y presión constantes, según la  Ec. III.2 

ya presentada en el capítulo III de esta memoria: 
 

𝜟𝑮𝟐
𝑺 = 𝜟𝑯𝟐

𝑺 − 𝑻𝜟𝑺𝟐
𝒔  

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐 

 
En el proceso de disolución, por tanto, es más fácil cuanto mayor sea el 
desprendimiento de calor (proceso exotérmico) y que se favorece con el aumento de 
entropía del sistema. La variación de la energía libre se puede definir como el calor 
neto que se intercambia en un proceso a presión y temperatura constantes. Es decir, 
será la energía necesaria para que se produzca la reacción de disolución.  
 
En resumen, las anteriores ecuaciones se aplican a fármacos sólidos y líquidos. La 
disolución es la suma de los procesos de fusión y mezcla. Si el soluto es líquido, al 
no existir etapa de fusión las variables termodinámicas del proceso de disolución sólo 
estarán determinadas por sus valores de mezcla: 𝜟𝑮𝟐

𝑺 = 𝜟𝑮𝟐
𝑴, 𝜟𝑯𝟐

𝑺 = 𝜟𝑯𝟐
𝑴 y 𝜟𝑺𝟐

𝑺 =

𝜟𝑺𝟐
𝑴. 

 

Por lo tanto, los términos disolución y mezcla se emplean indistintamente para 
líquidos, pero no son equivalentes para los sólidos. 
 
IV.3.  Determinación del calor de mezcla 
 
Como se deduce de la Ec. IV.10,  la entalpía de disolución (𝜟𝑯𝟐

𝑺) del proceso, 
corresponde a la suma de la entalpía de la mezcla (𝜟𝑯𝟐

𝑴) y la entalpía de fusión del 
soluto (𝜟𝑯𝟐

𝑭), tal y como se expresa en la Ec. IV.13. 
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𝜟𝑯𝟐
𝑺 = 𝜟𝑯𝟐

𝑭 + 𝜟𝑯 𝟐
𝑴 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟑 

 
Experimentalmente 𝜟𝑯𝟐

𝑭 se obtiene a través de la técnica de calorimetría diferencial 
de barrido y 𝜟𝑯𝟐

𝑴 se calcula mediante la siguiente ecuación: 
 

𝜟𝑯𝟐
𝑴 = 𝑹𝑻 𝒍𝒏 𝜶 𝟐  𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟒 

 
en la que 𝑹 es la constante de los gases ideales, 𝑻 la temperatura del sistema y la 
entalpía de la mezcla (𝜟𝑯𝟐

𝑴)  es proporcional al logaritmo neperiano del coeficiente 
de actividad 𝛂𝟐, que tiene en cuenta las interacciones que se producen entre los 
distintos componentes de una disolución y por tanto da idea de la entropía del 
sistema. 
 
Las ecuaciones anteriores facilitan la interpretación a nivel molecular del proceso de 
disolución. El proceso de fusión será siempre endotérmico, los sólidos con mayor 
temperatura de fusión requerirán de mayor cantidad de calor 𝜟𝑯𝑭 y contribuirán de 
forma más negativa al proceso de disolución. Las fuerzas cohesivas entre las 
moléculas del soluto requieren un trabajo para ser destruidas, por ello es endotérmica 
la entalpía de formación de la cavidad 𝜟𝑯𝑪𝒂𝒗, mientras que las interacciones 
soluto↔disolvente se comportan de modo opuesto. 
 
En el caso de disoluciones acuosas se añade a la  𝜟𝑯𝑪𝒂𝒗 de la Ec. IV.10 el término 
𝜟𝑯𝒉 que es la entalpía de hidratación hidrofóbica (4,5). 
 
La hidratación hidrofóbica, 𝒉, refuerza la estructura de las moléculas del agua 
alrededor de las regiones no polares del soluto, disminuyendo la entropía del sistema. 
El efecto hidrofóbico es más marcado a medida que aumenta la longitud de la cadena 
alquílica del soluto, porque se incrementa el número de sitios donde pueden 
agruparse las moléculas de agua y reforzar sus enlaces de hidrógeno. El agua adopta, 
en torno a fármacos poco solubles en medio acuoso, una estructura muy ordenada 
que maximiza las interacciones entre sus propias moléculas, lo que disminuye la 
entropía del sistema. 
 
Los valores obtenidos por este efecto son siempre negativos, es decir, es un proceso 
exotérmico y por tanto cuando se presenta hidratación hidrofóbica se disminuye el 
valor de la entalpía de mezcla, dando lugar a valores netos característicos de las 
disoluciones acuosas. 
 
El efecto hidrofóbico tiene influencia en los valores de las magnitudes 
termodinámicas, dado que se provoca la ruptura de los enlaces de hidrógeno, con la 
consiguiente liberación de energía y una reordenación de los grupos apolares; 
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también es de especial interés considerarlo en el caso de las proteínas, en las que dada 
su compleja naturaleza y la necesidad que presentan de un cambio conformacional 
en función de las distintas situaciones biológicas, las variaciones en las contribuciones 
termodinámicas por el efecto hidrofóbico serán intensas y complejas. 
 
Estos fenómenos simultáneos y a veces con la contribución de magnitudes de signo 
opuesto, permiten comprender por qué el signo de la entalpía de mezcla es difícil de 
predecir. La entalpía de mezcla puede ser exotérmica (signo negativo) si la 
contribución de las interacciones soluto-disolvente (enlaces de hidrógeno y fuerzas 
de Van der Waals) supera a la que corresponde a la formación de la cavidad 
(interacciones iónicas e hidrofóbicas), en caso opuesto la entalpía de mezcla será 
endotérmica (signo  positivo). 
 
La energía libre sirve para saber si un proceso es espontáneo o no, de manera que si 
𝜟𝑮𝟐

𝑺 < 0, el proceso será espontáneo, pues no se requiere aporte de energía, y será 
reversible, siempre y cuando la presión y la temperatura sean constantes. Los valores 
negativos de 𝜟𝑮𝟐

𝑺 favorecen la solubilidad. Por el contrario, si 𝜟𝑮𝟐
𝑺 > 0, se indica que 

en el sistema se requiere aporte de energía para que tenga lugar el proceso de 
disolución. La disolución de un compuesto, sólido o líquido, será posible si la energía 
libre de disolución disminuye.  
 
IV.4.  Compensación entalpía-entropía 
 
En una disolución formada por dos o más disolventes, las relaciones entre solutos y 
disolventes, se hacen más complejas puesto que cada componente tiene una 
influencia concreta en la solubilidad. La variedad de los enlaces entre moléculas y la 
distinta naturaleza de estas uniones, ya sean de carácter electrostático, uniones 
covalentes o de otro tipo, dificulta establecer las contribuciones en el intercambio 
termodinámico de cada componente, por tanto, el flujo de calor o la energía liberada 
(𝑮) puede tener distintos orígenes.  
 
En algunos casos, la energía liberada puede provenir de una influencia de la entalpía 
(𝑯), en donde el mecanismo prevalente será la formación y destrucción de los enlaces, 
con una reordenación de las moléculas de soluto y la mezcla disolvente. 
 
Sin embargo, si se compara la variación de 𝜟𝑯 o 𝜟𝑺 frente a la temperatura, ésta es 
mucho mayor que la variación de 𝜟𝑮 frente a la temperatura. Esto se debe a que la 
variación de 𝜟𝑯 compensa a la de 𝑻𝜟𝑺. A este efecto, se le conoce como 
compensación entalpía-entropía, y habitualmente se representa mediante gráficas que 
relacionan 𝜟𝑯 y 𝑻𝜟𝑺. Estos gráficos pueden presentar dos tipos de tendencias 
lineales, una pendiente menor que uno corresponderá a procesos de disolución 
conducidos por la entalpía mientras que pendientes superiores a uno son 
características de procesos conducidos por la entropía. 
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Entendiendo el fenómeno de compensación entalpía-entropía enmarcado en el 
proceso de disolución de un soluto en uno o varios disolventes, Gruwald y cols. (6) 
explican cómo el intercambio de calor, 𝑯, y la reorganización molecular, 𝑺, del 
sistema, a una temperatura 𝑻, tienen similar valor, por lo que la variación de energía 
libre del sistema, 𝜟𝑮𝒔𝒊𝒔𝒕, tendrá un valor cercano a cero. Es decir, si 𝜟𝑮𝒔𝒊𝒔𝒕 = 𝟎, en la 
Ec. III.2, la relación entre entalpía y entropía del sistema se simplificará para estar 
dada por: 
 

𝜟𝑯𝒔𝒊𝒔𝒕 = 𝑻𝜟𝑺𝒔𝒊𝒔𝒕 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟓 
 

Se encuentra pues, una relación proporcional, donde la temperatura es la constante 
de proporcionalidad.  
 
Para analizar el efecto de compensación entálpica-entrópica se emplean relaciones  
entalpía y entropía cuyos resultados apoyan la hipótesis de que las relaciones extra-
termodinámicas de compensación son características de la solubilidad de fármacos 
en mezclas disolventes acuosas y no acuosas. 
 
IV.4.1. Temperatura armónica media 
 
La validez de la Ec. IV.16 fue cuestionada por los trabajos Krug y cols. (7,8), que 
mostraron que el efecto de la compensación química verdadera, podría verse 
confundido con un efecto de compensación netamente estadístico. Para separar los 
efectos estadísticos de los de compensación verdadera se propuso ajustar  la ecuación 
de van’t Hoff empleando la media armónica de la temperatura experimental 𝑇ℎ𝑚, 
cuyo cálculo requiere de valores individuales de temperatura 𝑇 expresados en kelvin, 
en donde 𝑛 es el número de valores de temperatura, así::  
 

𝑻𝒉𝒎 = [
𝒏

∑
𝟏
𝑻

] 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟔 

 
Gracias a estos estudios se encontró que los errores no se correlacionan cuando se 
emplea la 𝑇ℎ𝑚, para el cálculo de la temperatura media 𝑻𝒎, ver Ec. IV.17. 
 

𝑻𝒎 = (
𝟏

𝑻
−

𝟏

𝑻𝒉𝒎
) 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟕 

 
La elaboración de gráficos entalpía de disolución 𝜟𝑯𝟐

𝑺 versus entropía  𝜟𝑺𝟐
𝑺, usando la 

corrección con la temperatura armónica 𝑻𝒉𝒎, permite identificar sin errores los 
mecanismos de la acción codisolvente, de tal modo que pendientes negativas indican 
que el proceso es conducido por la entropía y si la pendiente tiene valores positivos, 
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por la entalpía, dando una idea global de la formación o ruptura de enlaces. La 
pendiente de la gráfica es 𝑹, es la constante de los gases con valor 8,3145 J/molK 
(Ec. IV. 18). 
 

𝜟𝑯𝟐
𝑺  =  −(𝒑𝒆𝒏𝒅𝒊𝒆𝒏𝒕𝒆) 𝑹 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟖 

 
El valor obtenido para la entalpía indica si el proceso es endotérmico o exotérmico. 
 

Para poder calcular 𝜟𝑺𝟐
𝑺, partiendo de la Ec. III.2, cuando  𝜟𝑮𝟐

𝑺 = 𝟎; 𝜟𝑯𝟐
𝑺 = 𝟎 

 

𝜟𝑺𝟐
𝑺  = 𝑹 𝒍𝒏 𝑿𝟐 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟗 

 
en la que 𝑹, es la constante de los gases con valor 8,3145 J/molK,  𝒍𝒏 𝑿𝟐 es constante 
y corresponde a la ordenada en el origen o intercepto, así: 

 
𝜟𝑺𝟐

𝑺  = (𝒊𝒏𝒕𝒆𝒓𝒄𝒆𝒑𝒕𝒐 ) 𝑹 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟎 
 
La Ec. IV. 20 se usa para analizar cómo la entropía de solución describe el grado de 
ordenamiento o desorden de las moléculas del sistema una vez alcanzado el 
equilibrio. Finalmente, para determinar el valor de la energía libre 𝜟𝑮𝟐

𝑺, se recurre a 
la relación con la solubilidad 𝒍𝒏 𝑿𝟐 de la Ec. III.2: 
 

𝜟𝑮𝟐
𝑺 =  −(𝒊𝒏𝒕𝒆𝒓𝒄𝒆𝒑𝒕𝒐) 𝑹𝑻 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟏 

 
Una forma alternativa de identificar los distintos mecanismos de la acción 
codisolvente es la de representar la compensación entalpía-entropía, por medio de la 
elaboración de gráficos 𝜟𝑯 vs 𝜟𝑮, a la temperatura media armónica. Los valores 
negativos indican que el proceso es conducido por la entropía y pendientes con 
valores positivos por la entalpía. 
 
IV.4.2. Gráficas de van’t Hoff con el ajuste introducido por Krug 
 
Cuando se representa el logaritmo de la solubilidad en fracción molar frente al 
inverso de la temperatura absoluta se obtiene el gráfico de van’t Hoff (Figura IV.2). 
 

𝒍𝒏 𝑿𝟐 = − (
𝜟𝑯𝟐

𝒔

𝑹
) [

𝟏

𝑻𝟐
𝑭] + 𝒄𝒕𝒆 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟎 

 

En la que 𝜟𝑯𝟐
𝑺 , es la entalpía de disolución; 𝑹, es la constante de los gases con valor 

8,3145 kJ/molK y 𝑻𝟐
𝑭, es la temperatura de fusión del sólido en Kelvin. 
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Figura IV.2. Gráfica de van’t Hoff 

 
La ecuación de van’t Hoff (Ec. IV.22) se puede expresar como la ecuación de una 
recta con la forma y= ax + b, como se explica en la Figura IV.2. 

 

𝒍𝒏 𝑿𝟐 = − (
𝜟𝑯𝟐

𝒔

𝑹
) [

𝟏

𝑻
−

𝟏

𝑻𝒉𝒎
] + 𝒄𝒕𝒆 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟐 

 
La aplicación en disoluciones de la compensación entalpía-entropía, empleando las 
gráficas de van’t Hoff, es de particular interés para obtener las entalpías molares 
aparentes y entropías de disolución de compuestos inorgánicos y orgánicos.  
 
IV.4.3. Aplicaciones de la compensación entalpía-entropía 
 
La interpretación del comportamiento de estas magnitudes termodinámicas facilita 
comprender el proceso de disolución, que unas veces estará determinado por 
procesos entálpicos y otras veces por procesos entrópicos.  
 
El análisis del comportamiento del soluto en el proceso de disolución en mezclas 
disolventes a diferentes temperaturas, empleando el concepto de compensación 
entalpía-entropía, tiene aplicación en diferentes campos o circunstancias de la 
formulación de formas farmacéuticas líquidas o estudios de preformulación de 
diseño de fármacos.  
 
En una gran cantidad de investigaciones como las publicadas por Bustamante y cols. 
(9); Peña y cols. (10); Martínez y cols. (11,12); Delgado y cols. (13-19) y Holguín y 
cols. (20) entre otras, se  comprueba que para diferentes ingredientes activos de 
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interés farmacéutico que las relaciones de compensación entalpía-entropía son una 
característica general de fármacos en mezclas codisolventes, con una contribución en 
el proceso de disolución variable dependiendo de la naturaleza química de los 
mismos. 
 
En la investigación para la caracterización de la solubilidad del alopurinol, 
probenecid, y los derivados salinos del metamizol y naproxeno en diferentes mezclas 
codisolventes, realizada por Sánchez y cols. (21),  se hizo un amplio estudio de las 
magnitudes termodinámicas, 𝜟𝑮𝟐

𝑺 , 𝜟𝑯𝟐
𝑺, 𝜟𝑺𝟐

𝑺  y por medio del análisis de la 
compensación entalpía-entropía en que se usó esta información para analizar los 
diferentes mecanismos implicados en los procesos de disolución. Se vio que el 
alopurinol y el probenecid  presentan relaciones 𝜟𝑮𝟐

𝑺 , 𝜟𝑯𝟐
𝑺  no lineales, mientras que 

los otras sustancias activas si se comportan de modo lineal y se llegó a la conclusión 
de que en las regiones polares la estructura de la propia mezcla determina la 
solubilidad, mientras que a concentraciones de codisolvente mayores las 
interacciones soluto↔disolvente son el mecanismo dominante, dependiendo de la 
naturaleza del soluto. 
 
Recientemente en la publicación de Grunwald y cols. (6), se presenta una propuesta 
para explicar el mecanismo de la reorganización que acompaña al sistema 
codisolvente, durante los procesos de disolución, encontrando que cuando la 
solvatación implica la intervención de enlaces de hidrógeno los resultados son 
significativamente mayores.  
 
El análisis presentado por Bhattachar y cols. (22) constituye una herramienta de 
utilidad  para dar base a la toma de decisiones cruciales desde las primeras etapas del 
descubrimiento de fármacos y a lo largo del proceso de desarrollo, a partir de la 
identificación de los cambios en el mecanismo de la acción codisolvente, por lo que 
se le considera de especial interés en el estudio de las relaciones termodinámicas en 
relación al efecto codisolvente en mezclas de varios disolventes de polaridad variable.  
 
La compensación de entalpía-entropía igualmente se ha observado y estudiado en 
diferentes procesos biológicos y químicos (23-25). 
 
En general, cuando un soluto se introduce en una mezcla codisolvente la estructura 
de esta mezcla se desorganizará, lo que conllevará a cambios de energía 𝜟𝑯𝟐

𝑺 y 
entropía 𝜟𝑺𝟐

𝑺. Lowry y cols. (26)  proponen que existe una relación lineal entre 𝜟𝑯 y 

𝜟𝑺 dada por una constante 𝜷, de tal forma que: 
 

𝜹𝜟𝑯𝟐 = 𝜹𝜷𝜟𝑺𝟐 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟑 
 
en donde 𝜹, representa los parámetros que modifican la entalpía y la entropía y 𝜷 es 
la constante de proporcionalidad, de tal manera que si se representan gráficamente 
estas dos variables se evidencia una relación lineal entalpía-entropía.  
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Si se introduce el factor de corrección para la temperatura de Lowry y cols. (26) 𝜹, 
en la Ec. III.2, se obtiene la expresión:  

 

𝜹𝜟𝑮𝟐 = 𝜹𝜟𝑯𝟐 − 𝑻𝜹𝜟𝑺𝟐 
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟒 

y de la Ec. IV.23  en términos de la entalpía 𝜟𝑯𝟐 se obtiene el valor de 𝜟𝑺𝟐, con la 

corrección de entalpía y entropía 𝜹 y la constante de proporcionalidad 𝜷 según: 
 

𝜟𝑺𝟐 =
𝜹𝜟𝑯𝟐

𝜹𝜷
 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟓 

 
que se usa en la Ec. IV.24 para obtener:  
 

𝜹𝜟𝑮𝟐 = 𝜹𝜟𝑯𝟐 − 𝑻𝜹 (
𝜹𝜟𝑯𝟐

𝜹𝜷
) 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟔 

 
de donde se llega a: 
 

𝜹𝜟𝑮𝟐 = 𝜹𝜟𝑯𝟐 −
𝑻

𝜷
𝜹𝜟𝑯𝟐  

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟕 

 
y como resultado de reagrupar la entalpía 𝜹𝜟𝑯𝟐  como término común, se obtiene la 
Ec. IV.28 en la que la energía libre de Gibbs, 𝜟𝑮𝟐 y se relaciona con la variación de 
la entalpía del sistema 𝜟𝑯𝟐 ,teniendo en cuenta las correcciones propuestas por 
Lowry y cols.  
 

𝜹𝜟𝑮𝟐 = 𝜹𝜟𝑯𝟐 (𝟏 −
𝑻

𝜷
) 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟖 

 
Freed y cols. (27) emplearon un modelo más complejo, en lugar de usar la ecuación 
de la recta se empleó una ecuación cuadrática para calcular la energía libre 𝑮. 
 

𝜷𝜟𝜟𝑮 = 𝝋𝒑[𝒂 + 𝒃𝜷 + 𝒄𝜷𝟐] 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟗 

 
En donde 𝜟𝜟𝑮 es el cambio en la energía libre por la temperatura y la concentración 
de aditivos, 𝜷= 1/KT, corresponde a un factor de proporcionalidad de la temperatura, 
denominado temperatura de compensación, en el que K es la constante de equilibrio 

de la reacción A + B ⇔ C + D; 𝝋𝒑 representa la solubilidad en concentraciones 

aditivas 𝝋𝒑 = ln(S/S0) y  las constantes a, b y c son constantes del sistema.  
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IV.5.  Balance termodinámico del proceso de disolución 
 
Desde el punto de vista del soluto, el proceso de disolución conlleva tres estados 
(19), como se muestra en la Figura IV.3.  
 

 
Figura IV.3. Proceso de disolución según los cambios en el soluto 

 
El proceso de disolución desde el soluto sólido hasta el soluto en disolución se 
encuentra con un paso intermedio que es el de soluto fundido, lo cual se debe ver 
reflejado en el balance termodinámico. 
 
Las fuerzas involucradas en este proceso y su requerimiento energético son 
fundamentales para poder hacer una descripción del proceso de disolución. Es 
necesario obtener información mediante una evaluación termodinámica completa del 
sistema, que incluya las contribuciones entálpicas (𝜟𝑯𝟐

𝑺) y entrópicas (𝜟𝑺𝟐
𝑺) a la 

energía Gibbs (𝜟𝑮𝟐
𝑺) para el estudio del proceso de disolución de cualquier 

compuesto en el estado sólido. 
 
Cada una de las fases del proceso de disolución S, posee sus propias funciones 
termodinámicas, (Figura IV.1 y Figura IV.3). La Ec. IV.12 para la energía libre de 
Gibbs, 𝜟𝑮𝟐

𝑺 la Ec. IV.30 para la entalpía 𝜟𝑯𝟐
𝑺 y la Ec. IV.31 para la entropía 𝜟𝑺𝟐

𝑺 
expresadas como las suma de sus contribuciones de la etapa de fusión F y mezcla M. 
 

𝜟𝑮𝟐
𝑺 = 𝜟𝑮𝟐

𝑭 + 𝜟𝑮𝟐
𝑴 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟐 

 

𝜟𝑯𝟐
𝑺 = 𝜟𝑯𝟐

𝑭 + 𝜟𝑯𝟐
𝑴 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟎 

 

𝜟𝑺𝟐
𝑺 = 𝜟𝑺𝟐

𝑭 + 𝜟𝑺𝟐
𝑴 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟏 
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Las funciones termodinámicas entalpía 𝜟𝑯𝟐 
𝑺 y entropía de disolución, 𝜟𝑺𝟐 

𝑺 , permiten 
el análisis del proceso y son la base para la elaboración de modelos teóricos que 
permitan predecir la solubilidad de un fármaco, evaluar la contribución relativa de 
los términos entálpico y entrópico a la energía de Gibbs y analizar el grado de 
ordenamiento o desorden de sus moléculas una vez alcanzado el equilibrio. 
 
Las funciones de exceso resultan de la diferencia entre el valor de la propiedad 
termodinámica en solución y el valor de esta misma propiedad en una disolución 
ideal, en las mismas condiciones de temperatura, presión y composición. 
 
Para una disolución ideal todas las funciones de exceso son cero, y la energía libre de 
Gibbs en exceso 𝑮𝑬 se expresa por la Ec. IV.32. 
 

𝑮𝑬 = 𝑮𝑻,𝑷,𝑿
𝑺 − 𝑮𝑻,𝑷,𝑿 

𝑺,𝒊
 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟐 

 
en donde 𝑮𝑻,𝑷,𝑿

𝑺  es la energía libre de Gibbs del proceso real de disolución a 

condiciones constantes de temperatura, presión y composición y 𝑮𝑻,𝑷,𝑿
𝑺,𝒊  el valor a 

condiciones ideales. El comportamiento de la contribución entalpía 𝝃𝜟𝑯 y 

entropía 𝝃𝑻𝜟𝑺 se pueden expresar a una temperatura 𝑻, como el porcentaje para cada 
función termodinámica: entalpía 𝜟𝑯, y entropía 𝜟𝑺 , según la Ec. IV.33 y la Ec. IV.34, 
respectivamente (28,29). 
 

𝝃𝜟𝑯 =
|𝜟𝑯|

|𝜟𝑯| + |𝑻𝜟𝑺|
⋅ 𝟏𝟎𝟎 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟑 

 
y de igual forma para la contribución entrópica: 

 

𝝃𝑻𝜟𝑺 =
|𝑻𝜟𝑺|

|𝜟𝑯| + |𝑻𝜟𝑺|
⋅ 𝟏𝟎𝟎 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟒 

 
Estos valores aportan información sobre los fenómenos a nivel molecular de los 
sistemas reales durante la disolución en cuanto a las fuerzas intermoleculares 
experimentadas por el soluto y el disolvente pues la energía Gibbs comprende tanto 
un factor energético correspondiente a la entalpía como un factor organizacional 
correspondiente a la entropía.  
 
IV.6.  Funciones termodinámicas de transferencia 
 
Las funciones termodinámicas de transferencia son una medida de los cambios de 
los valores termodinámicos en función de los cambios de polaridad del sistema 
disolvente (16).  
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El cálculo de las funciones termodinámicas de transferencia se realiza mediante la 
diferencia de los valores de mezcla para entalpía 𝜟𝑯𝑨

𝑴, energía libre 𝜟𝑮𝑨
𝑴 y/o entropía 

𝜟𝑺𝑨
𝑴, de las fracciones de codisolvente más polar con respecto a la fracción menos 

polar, las cuales pueden identificar el efecto de la composición codisolvente sobre la 
conducción del proceso de disolución y eliminar la influencia del soluto, según se 
expresa en las siguientes ecuaciones: 
 

𝜟𝑯𝑨→𝑩 = 𝜟𝑯𝑨
𝑴 − 𝜟𝑯𝑩

𝑴 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟓 

𝜟𝑺𝑨→𝑩 = 𝜟𝑺𝑨
𝑴 − 𝜟𝑺𝑩

𝑴 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟔 

𝜟𝑮𝑨→𝑩 = 𝜟𝑮𝑨
𝑴 − 𝜟𝑮𝑩

𝑴 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟕 

en donde 𝜟𝑯𝑨→𝑩, 𝜟𝑺𝑨→𝑩 , y 𝜟𝑮𝑨→𝑩  representan la entalpía, entropía y energía libre 
de transferencia y los superíndices 𝑨 y 𝑩 corresponden a la fracción disolvente más 
y menos polar, respectivamente (30,31). 
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SECCIÓN TERCERA 
 

CAPÍTULO V 

ESTIMACIÓN TEÓRICA DE LA SOLUBILIDAD 

 

 

 
Dentro del campo de investigación de desarrollo de medicamentos, el estudio de la 
solubilidad de principios activos es uno de los aspectos de mayor interés, puesto que 
además de ser un elemento concluyente para su adecuada absorción y biodisponibilidad, 
gran cantidad de ellos son económicamente muy costosos.  
 
En la literatura farmacéutica y química está documentado el empleo de métodos 
teóricos y modelos de predicción de la solubilidad que permiten hacer una preselección 
de las mejores mezclas codisolventes para la formulación de fármacos con el 
consiguiente beneficio tanto en recursos como en tiempo. En este capítulo se describen 
algunos de estos modelos.  
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La solubilidad acuosa de principios activos de interés farmacéutico se puede 
determinar experimentalmente empleando disolventes puros y/o mezclas 
codisolventes que cubran un amplio intervalo de polaridad a diferentes temperaturas 
(1). Para predecir la forma en que interactúan las moléculas durante el proceso de 
disolución e incluso el valor de la solubilidad de un soluto determinado existen 
diversos modelos matemáticos y consideraciones termodinámicas (2-8).  
 
Algunos modelos de predicción  requieren la determinación de un mínimo número 
de datos experimentales de solubilidad para correlacionarlos con respecto a 
diferentes parámetros, como la concentración relativa de la mezcla codisolvente, para 
obtener ecuaciones que permiten predecir la solubilidad de diferentes sustancias 
químicas. Estos modelos pueden ser, los modelos Hildebrand y cols. (9);  Martin y 
cols. (10); Bustamante y cols. (11); Jouyban-Gharamaleki (12) y Jouyban y cols. (13) 
entre otros.  
 
El modelo llamado UNIFAC (Universal Functional Activity Coefficient) de Fredenslund 
y cols. (14,15) requiere el cálculo previo del coeficiente de reparto (Ko/w), y utiliza dos 
parámetros ajustables por pares de grupos funcionales para la predicción de los 
coeficientes de actividad en mezclas líquidas de no electrolitos. Tiene como ventaja 
la de no requerir datos experimentales, pero presenta como limitación no ser 
aplicable a electrolitos y resultar complejo para su aplicación en moléculas con 
muchos grupos funcionales (16). 
 
Desde el punto de vista del investigador se puede suponer que el mejor modelo es 
aquel que requiere el menor número de parámetros para tener los mejores resultados 
de predicción de la solubilidad. Sin embargo, debido a la complejidad química propia 
de cada molécula, en la tarea de la predicción de la solubilidad es beneficioso emplear 
una combinación de varios modelos, pues cada uno de ellos presenta ventajas y 
limitaciones, de tal modo que, en conjunto permiten una adecuada predicción de la 
solubilidad e interpretación de las particularidades por las que esté regido su proceso 
de disolución. 
 
V.1.  Estimación de la solubilidad en medio acuoso a partir del 
coeficiente de reparto, Ko/w 
 
La compatibilidad del agua con los fluidos biológicos unida a sus únicas propiedades 
físico químicas,  la convierten en el disolvente ideal de medicamentos. El agua 
purificada se utiliza en la elaboración de casi todas las formas farmacéuticas, ya sea 
como vehículo o como sustancia auxiliar (1). Las farmacopeas oficiales (17,18) 
diferencian distintas clases de agua, definiendo las diferentes calidades y atendiendo 
a sus variadas aplicaciones (Figura V.1). El momento dipolar del agua 𝝁, es muy 
elevado (𝝁 =1,87 Debye), puede formar enlaces dipolo-dipolo, dipolo-dipolo 
inducido, dipolo-ion y puentes de hidrógeno. Sus moléculas se asocian entre sí 
mediante puentes de hidrógeno de gran intensidad, que le confieren una estructura 
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muy ordenada y compacta, y responsable de dos importantes efectos: la hidratación 
hidrofóbica y la interacción hidrofóbica. 
 

 
Figura V.1. Estructura química del agua (17,18) 
 
La hidratación hidrofóbica ocurre cuando moléculas y grupos no polares 
(hidrocarburos, grupos alquílicos) en disoluciones acuosas inducen a un aumento del 
orden de las moléculas de agua que los rodea, reforzando los enlaces de hidrógeno 
del agua en su entorno (estructura "iceberg"). Este fenómeno produce una fuerte 
disminución de entropía que explica la baja solubilidad de los hidrocarburos en agua. 
La interacción hidrofóbica se produce entre moléculas o grupos no polares que, al 
aproximarse, expulsan el agua ordenada (icebergs) que rodea a sus grupos 
hidrófobos. Como resultado, se produce un aumento de entropía que estabiliza y 
caracteriza este tipo de interacción.  
 
La mayoría de los fármacos de interés farmacéutico son electrolitos débiles o no 
electrolitos, esta propiedad los hace poco solubles o casi insolubles en agua.  
 
Bennett y cols. (19) aplicaron la teoría de las disoluciones regulares para determinar 
el parámetro de solubilidad de una membrana biológica, encontrando para ésta un 
valor 𝜹𝟏 = 10,3 que está muy próximo al del octanol (𝜹𝟐 = 10,2). Para simular la 
distribución de un principio activo entre una fase acuosa, y una biofase o membrana 
biológica cuya naturaleza es lipídica se emplea el concepto de coeficiente de reparto 

Ko/w, que expresa la capacidad de un soluto de distribuirse entre dos fases inmiscibles, 
siendo una de ellas octanol (𝒐) y (𝒘) la fase acuosa. 
 

Ko/w=  
𝑪𝒐

𝑪𝒘
 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏 

 
En la Ec. V.1, Ko/w, es el coeficiente de reparto octanol-agua, 𝑪𝒐, la concentración del 
soluto en octanol y 𝑪𝒘  la concentración de soluto en la fase acuosa. La sustancia de 
interés se distribuye entre ambas fases hasta que la concentración en cada una de ellas 
alcanza el equilibrio y ese es el valor Ko/w. 
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El Ko/w es, por tanto, un parámetro de gran interés, ya que el sistema octanol/agua 
permite simular la interfase de los sistemas biológicos de una forma simple. 
 
Yalkowsky y cols. en 1980 (20) establecieron una relación teórica entre el Ko/w y la 
solubilidad molar de la sustancia en agua (𝑺𝒘), para calcular la solubilidad molar del 
fármaco en agua, a 25ºC, empleando el punto de fusión del principio activo: 
 

𝒍𝒐𝒈 𝑺𝒘 = − (
𝜟𝑺𝑭(𝑻𝑭 − 𝟐𝟓)

𝟐, 𝟑𝟎𝟑𝑹𝑻
) − 𝒍𝒐𝒈 𝑲𝟎

𝒘⁄ + 𝟎, 𝟖 
𝑬𝒄. 𝑽. 𝟐 

 
En la que 𝑺𝒘, es la solubilidad del soluto en agua; 𝜟𝑺𝑭, la entropía de fusión del soluto; 
𝑻𝑭 la temperatura de fusión del soluto en grados centígrados; 𝑹, la constante de los 
gases; 𝑻,  la temperatura absoluta y Ko/w, el coeficiente de reparto octanol-agua. 
 
En el caso de solutos ionizables, sólo se considera la concentración de sustancia sin 
disociar (ácido o base libre), usando para ello el tampón adecuado, con un 𝒑𝑯 inferior 
al 𝒑𝑲 en el caso de los ácidos, o con un 𝒑𝑯 superior al 𝒑𝑲 en el caso de las bases. 
 
También es aplicable esta ecuación a sustancias líquidas en cuyo caso se considera su 
𝑻𝑭 como 25ºC, de modo que el primer término de la ecuación se anula. 
 
Los principios activos con elevados Ko/w son hidrófobos y se distribuyen 
preferentemente en entornos afines tales como las bicapas lipídicas de las células, 
atraviesan la piel con facilidad, y por ello tienen gran absorción dérmica, mientras 
que aquellos con Ko/w  bajos son hidrófilos y son afines preferentemente a entornos 
como el suero sanguíneo por su gran carácter acuoso 
 
V.2.  Cálculo de la solubilidad en medicamentos no polares: Ecuación 
de Hildebrand y Scott 
 
Los estudios de solubilidad constituyen un factor determinante a la hora de optimizar 
y desarrollar los procesos tecnológicos durante las etapas de preformulación. La 
mayoría de los principios activos son de naturaleza semipolar o no polar, por lo que 
se disolverán mejor en disolventes o mezclas disolventes de polaridad media.  
 
Hildebrand en 1929 fue un pionero en la investigación de la solubilidad (9,21). Su 
aportación fue relacionar la solubilidad con los parámetros moleculares y definir el 
parámetro de solubilidad, 𝜹, que se expresa como la raíz cuadrada de la densidad de 
energía cohesiva, calculada a partir de la relación entre la variación de la densidad de 
energía de vaporización, 𝜟𝑬, y el volumen molar, 𝜟𝑽, Ec. III.16. 
 

𝜹 = √   
𝜟𝑬

𝜟𝑽
     

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟔 

https://es.wikipedia.org/wiki/Bicapas_lip%C3%ADdicas
https://es.wikipedia.org/wiki/Suero_sangu%C3%ADneo
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A partir de la “teoría de Hildebrand” que se basa en el concepto de disolución 
regular, se desarrollaron diferentes modelos predictivos de solubilidad que han 
ampliado el campo de acción a las disoluciones “no regulares”, dividiéndose en tres 
o cuatro parámetros parciales, para permitir profundizar en el estudio de los factores 
subyacentes al proceso de solubilización (22,23). 
 
En una disolución regular las moléculas se disponen con una ordenación aleatoria, 
sin orientación específica, y no hay efectos químicos como enlaces de hidrógeno. La 
entropía de mezcla será entonces como en una disolución ideal, sin embargo, la 
entalpía de mezcla no es igual a cero, sino que debido a las diferencias entre las 
fuerzas intermoleculares del soluto y del disolvente, se desprenderá calor durante el 
proceso, es decir es un proceso exotérmico. 
 
Hildebrand propuso la idea de que una molécula es atraída por otra de similar presión 
interna. De esta manera, cuanto más parecida es la presión interna entre soluto y el 
disolvente, mayor es su calor de mezcla, se disminuye su volumen de mezcla y su 
miscibilidad es mayor, por tanto, la solubilidad aumenta. La ecuación propuesta por 
Hildebrand, es la siguiente: 
 

− 𝒍𝒏 𝑿𝟐 = − 𝒍𝒏 𝑿𝟐
𝒊 +

𝑽𝟐𝝓𝟏
𝟐

𝑹𝑻
(𝜹𝟏 − 𝜹𝟐)𝟐 

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟐 

 
Los términos 𝐗𝟐 y 𝐗𝟐

𝐢 , corresponden respectivamente a la solubilidad real y a la 
solubilidad ideal de soluto; 𝐕𝟐 , es el volumen molar del soluto; 𝐑, la constante de los 
gases y, 𝐓, la temperatura en Kelvin; 𝛅𝟏 y 𝛅𝟐, el parámetro de solubilidad del 
disolvente y del soluto, respectivamente. El término (δ1 - δ2)2 representa el proceso 
de mezcla. 
 

El término 𝝓𝟏, es la fracción de volumen del disolvente, y se calcula con la Ec. 
III.13, en la que 𝑽𝟏, es el volumen molar del disolvente y 𝑿𝟏 =  (𝟏 − 𝐗𝟐),  es la 
fracción molar del disolvente: 
 

𝝓𝟏 =
𝑽𝟏𝑿𝟏

𝑽𝟏𝑿𝟏 + 𝑽𝟐𝑿𝟐
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟑 

 

Reemplazando el término 𝑽𝟐𝝓𝟏
𝟐 ∕ 𝑹𝑻 de la ecuación 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 12, por la energía interna 

o energía molar de vaporización, 𝑼, considera la formación de cavidades en el 
disolvente y las interacciones soluto-disolvente, la expresión se transforma en la 
Ec.V.3, en la que 𝜶𝟐 es la actividad del soluto. 
 

𝑼(𝜹𝟏 − 𝜹𝟐)𝟐  = 𝒍𝒏  𝜶𝟐 
 

𝑬𝒄. 𝑽. 𝟑 
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La ecuación de Hildebrand y Scott de 1950 (9) se puede aplicar a principios activos 
sólidos que cuando se disuelven forman disoluciones regulares y es útil en 
disoluciones de principios activos no polares en disolventes apolares; sin embargo, 
no todas las mezclas utilizadas forman disoluciones regulares en donde predominan 
las fuerzas de dispersión de London  y en donde no hay efectos químicos como los 
enlaces de hidrógeno, sino que muchas de las preparaciones farmacéuticas son 
principios activos semipolares disueltos en disolventes acuosos o mezclas de 
disolventes de polaridad media, que requieren de una modificación de este modelo 
para poder ser estudiados. 
 
V.3.  Estimación teórica de la solubilidad en mezclas de disolventes. 
Modificación de la ecuación de Hildebrand 
 
La mayoría de las disoluciones de interés farmacéutico se desvían notoriamente del 
comportamiento de las disoluciones regulares (debido al tipo de interacciones 
presentes, en particular la formación de enlaces de hidrógeno y, además, a la 
diferencia entre los volúmenes molares de solutos y disolventes). Así, Martin y cols. 
(10) plantearon el método ampliado de solubilidad de Hildebrand, el cual resultó ser 
muy útil para estimar la solubilidad de multitud de fármacos en sistemas 
codisolventes binarios y ternarios. Si se introduce el término volumétrico-energético 
U, definido anteriormente, entonces la solubilidad real de un soluto en cualquier 
sistema disolvente se puede calcular a partir de la Ec. III.17, en la cual 𝜹𝟏 y 𝜹𝟐 son 
los parámetros de solubilidad de soluto y disolvente, la solubilidad ideal y la real  se 
expresan por  𝐗𝟐 y 𝐗𝟐

𝐢 , y W es un término de interacción soluto↔disolvente: 
 

𝒍𝒏 (
𝑿𝟐

𝒊

𝑿𝟐
) = 𝑼(𝜹𝟏

𝟐+ 𝜹𝟐
𝟐 − 𝟐𝑾) = 𝒍𝒏 𝜶𝟐

  
𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟕 

 
La introducción del término 𝑾, asume las desviaciones de la media geométrica de la 
teoría de Hildebrand como el producto 𝜹𝟏𝜹𝟐. Este factor tiene en cuenta las 
interacciones soluto-disolvente, como las fuerzas de Van der Waals, y corresponde 
a: 
 

𝑾 = 𝑲(𝜹𝟏𝜹𝟐) 
 

𝑬𝒄. 𝑽. 𝟒 

En donde K es el parámetro de Walker y 𝜹𝟏𝜹𝟐 los parámetros de solubilidad del 
disolvente y soluto, respectivamente. 
 
Éstos investigadores aplicaron su modelo a sistemas polares de mezclas binarias 
(dioxano, agua) a 25ºC y posteriormente se han estudiado perfiles de solubilidad de 
otros compuestos como la cafeína en otras mezclas binarias de dioxano-formamida, 
agua-polietilenglicol 400 y glicerina-propilenglicol (24-32). 
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Martin y cols. (1980) sugieren el cálculo de 𝑾 a partir del parámetro de solubilidad, 
mediante el empleo de un polinomio en grado n, en donde C0…n son las constantes 
del modelo y 𝛅𝟏 es el parámetro de solubilidad del disolvente (33). 
 

𝑾 = 𝑪𝟎 + 𝑪𝟏𝜹𝟏 + 𝑪𝟐𝜹𝟏𝟐 + 𝑪𝟑𝜹𝟏𝟑 + ⋯ + 𝑪𝒏𝜹𝟏𝒏 

 𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟗 

 
En general, este método produce buenos resultados, y las diferencias encontradas 
entre la solubilidad empírica y la experimental puede variar entre 1-30%. Los modelos 
polinómicos pueden ser utilizados para estimar la solubilidad del fármaco por cálculo 
reverso (regresión en el cálculo, usando la ecuación obtenida a partir de los datos 
experimentales). 
 
V.4.  Modificación del modelo de Martin   
 
Para predecir la solubilidad Bustamante y cols. (1993) utilizaron un método 
introduciendo un nuevo término, B, en la ecuación extendida de Hildebrand 
propuesta por Martin, Ec. III.17,  con el fin de tener en cuenta las desviaciones debido 
a las diferencias de tamaño entre las partículas de soluto y las del disolvente (11): 
 

𝑹𝑻𝒍𝒏 𝜶𝟐 =  𝑽𝟐𝝓𝟏
𝟐  (𝜹𝟏

𝟐+ 𝜹𝟐
𝟐 − 𝟐𝑾)

 
 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟓 

 
 
Se tomó como base la Ec. V.5 en la que el término W es una constante que contempla 
las interacciones soluto↔disolvente,  𝛅𝟏 y 𝛅𝟐 son parámetros de solubilidad del 
disolvente y del soluto respectivamente, 𝝓𝟏, es la fracción de volumen del disolvente 
que se calcula con la expresión de la Ec. III.13, 𝑽𝟐 es el volumen molar del soluto, 𝐑, 
es la constante de los gases a la temperatura 𝐓 en Kelvin y  𝜶𝟐 el coeficiente de 
actividad. Para incluir la influencia del volumen molar del soluto, la anterior ecuación 
se expresa como: 
 

𝑹𝑻 𝒍𝒏 𝜶𝟐 = 𝑽𝟐𝝓𝟏
𝟐(𝜹𝟏𝟐 +  𝜹𝟐𝟐 − 𝟐𝑾𝑭) + 𝑹𝑻 (𝒍𝒏 (

𝑽𝟐

𝑽𝟏
) + 𝟏 − (

𝑽𝟐

𝑽𝟏
)) 

 𝑬𝒄 𝑽. 𝟔 
 
En la que el nuevo término 𝐕𝟏 corresponde al volumen molar del disolvente y 𝑾𝑭 es 
un término similar al de la Ec V.5, al que se le añade el subíndice F, porque los valores 
numéricos de  𝑾𝑭 no se corresponden con los de 𝑾. 
Reagrupando términos: 
 

𝑹𝑻𝒍𝒏 𝜶𝟐 − 𝑹𝑻 (𝐥𝐧 (
𝐕𝟐

𝐕𝟏
) + 𝟏 − (

𝐕𝟐

𝐕𝟏
))   = 𝑽𝟐𝝓𝟏

𝟐(𝜹𝟏
𝟐 + 𝜹𝟐

𝟐 − 𝟐 𝑾𝑭) 

 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟕 
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𝑹𝑻

𝑽𝟐𝝓𝟏
𝟐 (𝒍𝒏 𝜶𝟐 − 𝒍𝒏 (

𝑽𝟐

𝑽𝟏
) − 𝟏 + (

𝑽𝟐

𝑽𝟏
)) = (𝜹𝟏

𝟐 + 𝜹𝟐
𝟐 − 𝟐𝑾𝑭) 

 

 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟖 
 
a partir de la cual se define el término B como: 
 

𝑩 =
𝑹𝑻

𝑽𝟐𝝓𝟏
𝟐 (𝒍𝒏 𝜶𝟐 − 𝒍𝒏 (

𝑽𝟐

𝑽𝟏
) − 𝟏 + (

𝑽𝟐

𝑽𝟏
)) 

    𝑬𝒄. 𝑽. 𝟗 
 

 
de tal modo que la Ec. V.9 se expresa del siguiente modo: 
 

𝑩 = (𝜹𝟏
𝟐 + 𝜹𝟐

𝟐 − 𝟐𝑾𝑭) 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟎 

 
𝑩 es el factor introducido por Bustamante y cols, los valores, 𝛅𝟏 y 𝛅𝟐, son los 

parámetros de solubilidad del disolvente y soluto respectivamente y el valor, 𝑾𝑭, que 
contempla las interacciones soluto↔disolvente, corresponde a: 
 

𝑾𝑭 =  (
𝜹𝟏

𝟐 + 𝜹𝟐
𝟐 − 𝑩

𝟐
) 

𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟏 

 
De manera similar a la Ec. III.19, el término B, se puede calcular como una ecuación 
polinómica en grado n, así: 
 

𝑩 = 𝑪𝟎 + 𝑪𝟏𝜹𝟏 + 𝑪𝟐𝜹𝟏
𝟐 + 𝑪𝟑𝜹𝟏

𝟑 + ⋯ +  𝑪𝒏𝜹𝟏
𝒏 

 

𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟐 

 
Adicionalmente este grupo de investigación encontró que se puede establecer una 
relación directa entre el parámetro de solubilidad y la solubilidad, haciendo 𝑩 = 𝒍𝒏𝑿𝟐 
de la Ec. V.12, en la que C0…n son las constantes del polinomio de grado n y el 
parámetro de solubilidad de Hildebrand 𝛿1, mediante la Ec. V.13: 
 

𝒍𝒏𝑿𝟐 = 𝑪𝟎 + 𝑪𝟏𝜹𝟏 + 𝑪𝟐𝜹𝟏
𝟐 + 𝑪𝟑𝜹𝟏

𝟑 + ⋯ + 𝑪𝒏𝜹𝟏
𝒏

 

 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟑 

 
Esta última expresión tiene como principal ventaja la de permitir el cálculo de la 
solubilidad de una forma directa, conociendo únicamente los parámetros de 
solubilidad de cada uno de los componentes, siendo 𝑪𝟎…𝒏  las constantes del modelo.  
Se trata de un desarrollo experimental con cálculos sencillos y con una adecuada 
capacidad predictiva utilizando modelos polinómicos regulares de orden n que 
relacionan la solubilidad experimental con el parámetro de solubilidad de las mezclas 
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disolventes economizando esfuerzos porque ahorra determinaciones experimentales 
que no incluyen ni el punto de fusión ni el calor molar de fusión del soluto. 
 
V.5.  División del parámetro de solubilidad total de Hildebrand en sus 
diferentes componentes 
 
El parámetro de solubilidad total proporciona información del grado de interacción 
entre materiales. Con el fin de desarrollar esta información a lo largo de los últimos 
años diferentes autores han propuesto la división del parámetro de solubilidad total 
de Hildebrand en diferentes contribuciones atendiendo a los enlaces intermoleculares 
que componen las moléculas. Así, Hansen en 1967  amplió el concepto de parámetro 
de solubilidad. Hansen parte del concepto del parámetro de solubilidad de 
Hildebrand, descrito en la teoría de las disoluciones regulares, que define el 
parámetro de solubilidad 𝜹 como la raíz cuadrada de la relación entre la variación de 
la densidad de energía de vaporización, 𝜟𝑬, y el volumen molar, 𝜟𝑽 (8,16,34). 
 

𝜹 = √   
𝜟𝑬

𝜟𝑽
     

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟔 

 
Hansen asumió que el valor de la energía cohesiva, 𝜟𝑬, estaba dado por la 
contribución de las energías de dispersión, 𝜟𝑬𝒅𝒊𝒔𝒑, dipolares, 𝜟𝑬𝒑𝒐𝒍, y de enlace de 

hidrógeno, 𝜟𝑬𝑯..𝑯, según la siguiente ecuación: 
 

𝜟𝑬𝑻 = 𝜟𝑬𝒅𝒊𝒔𝒑 +  𝜟𝑬𝒑𝒐𝒍  +  𝜟𝑬𝑯..𝑯 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟒 

 
con lo cual la Ec. III.16 vendrá dada por la siguiente expresión: 
 

𝜹𝑻
𝟐 =

𝜟𝑬

𝜟𝑽
=

𝜟𝑬𝒅𝒊𝒔𝒑

𝜟𝑽
+

𝜟𝑬𝒑𝒐𝒍

𝜟𝑽
+

𝜟𝑬𝑯..𝑯

𝜟𝑽
 

𝑬𝒄.  𝑽. 𝟏𝟓 

 

lo cual conlleva a que se subdivida el parámetro de solubilidad total, 𝜹𝑻, en los 
parámetros de solubilidad parciales de dispersión, 𝜹𝒅𝒊𝒔𝒑, dipolar, 𝜹𝒑𝒐𝒍, y de enlace de 

hidrógeno, 𝜹𝑯..𝑯, dando lugar la modelo de tres parámetros: 
 

𝜹𝑻 = 𝜹𝒅𝒊𝒔𝒑 + 𝜹𝒑𝒐𝒍  +  𝜹𝑯..𝑯    𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟔 

 
Cada término hace referencia a las distintas interacciones, que se relacionan con las 
fuerzas no polares (fuerzas de dispersión), fuerzas polares (producidas por dipolos 
permanentes) y por último las interacciones moleculares por puentes de hidrógeno, 
que, aunque son más débiles que los enlaces covalentes, tienen mayor importancia 
que las interacciones dipolo-dipolo. Se aprecia que, el enlace de hidrógeno podría ser 
el mayor contribuyente al valor del parámetro de solubilidad total. Este avance 
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logrado por Hansen todavía no era aplicable a moléculas de alto peso molecular o 
elevada complejidad. Karger y cols., en su publicación de 1976 (35), consideraron 
que el valor,  𝜹𝑯..𝑯, se podía expresar como el producto de los parámetros de 
solubilidad parciales ácido, 𝜹𝒂 , y básico, 𝜹𝒃,   respectivamente. 
 
Karger y cols. (35) subdividieron el parámetro de solubilidad total en los parámetros 
parciales de dispersión, 𝜹𝒅𝒊𝒔𝒑, de inducción, 𝜹𝒊𝒏𝒅, de orientación, 𝜹𝒐𝒓 y los parámetros 

de solubilidad parciales ácido y básico, 𝜹𝒂 , y 𝜹𝒃,    respectivamente. Como se expresa 
en la siguiente ecuación (modelo de 4 parámetros): 
 

𝜹𝑻  
𝟐 = 𝜹𝒅𝒊𝒔𝒑

𝟐 + 𝟐𝜹𝒊𝒏𝒅𝜹𝒅𝒊𝒔𝒑 + 𝜹𝒐𝒓
𝟐 +  𝟐𝜹𝒂𝜹𝒃 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟕 

 
Se considera que las fuerzas de orientación de dipolo equivalen a 𝟐𝜹𝒊𝒏𝒅𝜹𝒅𝒊𝒔𝒑 más las 

fuerzas de orientación 𝜹𝒐𝒓
𝟐  (Ec. V17). Esta expresión se corresponde con la 

contribución de las fuerzas dipolares del modelo de Hansen. Este modelo ha dado 
buenos resultados en la predicción de la solubilidad de principios activos, tales como 
la sulfametoxipirazina en mezclas de disolventes de diferente polaridad (36) y en la 
determinación de parámetros de solubilidad en disolventes puros (34). 
 
V.6.  Modelo de Bustamante y cols. 
 
Bustamante y cols. observaron perfiles de solubilidad de fármacos en mezclas 
disolventes con dos máximos de solubilidad y a este comportamiento lo relacionaron 
con las diferencias de capacidad de formación de enlaces de hidrógeno entre soluto 
y mezcla en un esfuerzo por adaptarse al medio. Estos autores describieron el "efecto 
camaleónico" mediante un modelo que incluye la formación de cavidades en el 
disolvente, representada por el parámetro de solubilidad de Hildebrand, δ1, y los 

parámetros de solubilidad parciales ácido, 𝛿1𝑎, y básico, 𝛿1𝑏, de la mezcla, que 
expresan la capacidad donadora y aceptora de enlace de hidrógeno del disolvente 
(2,11).  
 
El modelo se muestra en la Ec. V.18 y relaciona el logaritmo de la solubilidad de la 
fracción molar del fármaco, 𝒍𝒏 𝑿𝟐, con los parámetros de solubilidad parciales ácido 

𝛿1𝑎 y básico 𝛿1𝑏 de Karger (35): 
 

𝒍𝒏 𝑿𝟐 = 𝑪𝟎 + 𝑪𝟏𝜹𝟏 + 𝑪𝟐𝜹𝟏
𝟐 + 𝑪3𝜹𝟏𝒂 + 𝑪4𝜹𝟏𝒃 + 𝑪5𝜹𝟏𝒂 𝜹𝟏𝒃 

 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟖 

 
en la que 𝑿𝟐, es la fracción molar del soluto y, 𝑪𝟎−𝟓, son las constantes del modelo. 
Se asume que no hay cambios polimórficos, la contribución de la fase sólida puede 
considerarse constante en todas las mezclas y se incluye en la ordenada en el origen, 
𝑪𝟎.  
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V.7.  Modelo de Williams y Amidon 
 
Estos investigadores propusieron un modelo que fuera más sencillo para definir de 
forma independiente la solubilidad sin necesidad de conocer los valores de entalpía, 
temperatura de fusión, volumen molar o parámetro de solubilidad, como era el caso 
de la ampliación al modelo de Hildebrand propuesto por Martin y cols. (10). 
 
Con este objetivo Williams y Amidon, 1984, propusieron la siguiente ecuación para 
estimar la solubilidad, considerando tres tipos de contribuciones: La solubilidad pura 
de cada componente, la interacción soluto↔soluto y la interacción 
soluto↔disolvente (37). 
 

𝒍𝒏 𝑿𝟐,𝒎
𝑺 = �̂�𝟏 𝒍𝒏 𝑿𝟐,𝟏

𝑺 + �̂�𝟑 𝒍𝒏 𝑿𝟐,𝟑
𝑺 − 𝑨𝟏−𝟑�̂�𝟏�̂�𝟑(𝟐�̂�𝟏 − 𝟏) 

− (
𝒒𝟐

𝒒𝟏
) + 𝑨𝟑−𝟏𝟐�̂�𝟏

𝟐�̂�𝟑 (
𝒒𝟐

𝒒𝟑
) + 𝑪𝟐�̂�𝟏�̂�𝟑 

 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟗 
 
En la que 𝑿𝟐,𝟏

𝑺 , 𝑿𝟐,𝟑
𝑺  y 𝑿𝟐,𝒎

𝑺  son las solubilidades en fracción molar de soluto en etanol 
(subíndice 1) agua (subíndice 3) y la mezcla (subíndice m). 𝑨𝟏−𝟑 y 𝑨𝟑−𝟏 son los 
términos de interacción disolvente↔disolvente, 𝑪𝟐 es el término de interacción 
soluto↔disolvente y los valores 𝒒 y �̂� son volúmenes molares y fracciones en 
volumen de soluto-libre, respectivamente. La aproximación presentada en la Ec. 
V.19 se probó estudiando 10 compuestos con propiedades físicas diferentes y 
empleando como sistema disolvente diferentes proporciones de etanol y agua con 
buenos resultados. 
 
V.8.  Aproximación de Jouyban-Gharamaleki 
 
Jouyban-Gharamaleki en 1997 (12) propusieron un nuevo modelo en el que expresa 
la solubilidad de un fármaco (𝒍𝒏𝑿𝟐) en mezclas de disolventes que muestran múltiples 
picos de solubilidad (efecto camaleónico) con respecto a las concentraciones de 
disolventes en una mezcla. El autor compara su modelo con el anterior de 
Bustamante et al (Ec. V.18) el cual describe el comportamiento camaleónico por 
medio de interacciones ácido-base de Lewis.  
 
Este modelo posteriormente se extendió a otros fármacos con perfiles de solubilidad 
con un único máximo de solubilidad. Este modelo relaciona unas constantes (𝑩𝟏−𝟒) 

que representan las interacciones disolvente↔disolvente y soluto↔disolvente a nivel 
molecular y 𝝓𝒂 , 𝝓𝒃 y 𝝓𝒄 que son las fracciones en volumen de los tres disolventes a, 
b y c que utiliza el modelo. 
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𝒍𝒏𝑿𝒎 = 𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂   + 𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 + 𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 + 𝑩𝟏 𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃 

+𝑩𝟐 𝝓𝒂 𝝓𝒃 + 𝑩𝟑 𝝓𝒄
𝟐 𝝓𝒃 + 𝑩𝟒 𝝓𝒄 𝝓𝒃 

 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟐𝟎 

 
en la que, Xm, Xa, Xb, y Xc, son las solubilidades del soluto en tres disolventes puros 
a, b y c, respectivamente. 
 
V.9.  Aproximación de Jouyban y cols. 
 
A partir del modelo de Williams y Amidon (37), Jouyban y cols. en el 2002 (13), 
propusieron una aproximación que se presenta en la siguiente ecuación, para predecir 
la solubilidad de moléculas de fármacos a diferentes temperaturas. Esta expresión 
relaciona los cambios de solubilidad del fármaco con la concentración y temperatura 
del codisolvente. 
 

𝒍𝒏𝑿𝒎,𝑻 = 𝝓𝟏𝒍𝒏𝑿𝟏,𝑻 + 𝝓𝟐 𝒍𝒏 𝑿𝟐,𝑻 + 𝑱𝟏 (
𝝓𝟏𝝓𝟐

𝑻
) + 𝑱𝟐 (

𝝓𝟏
𝟐𝝓𝟐

𝑻
) 

             
 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟐𝟏 

 
en la que, 𝒍𝒏𝑿𝒎,𝑻 , 𝒍𝒏𝑿𝟏,𝑻  y 𝒍𝒏𝑿𝟐,𝑻 son las solubilidades del soluto en la mezcla binaria, 
y en los disolventes puros 𝟏 y 𝟐 y a la temperatura 𝑻 respectivamente, 𝝓 es la fracción 
en volumen de los disolventes 𝟏 y 𝟐 y 𝑱𝟏 y 𝑱𝟐, son las constantes del modelo, que 
asume una contribución constante desde la fase sólida a la solubilidad, lo que implica 
que las mezclas de disolventes no inducen cambios significativos en la fase sólida 
 
La temperatura de fusión se determina por DSC y los resultados experimentales y los 
de la literatura se emplean para examinar la precisión y la capacidad de predicción del 
modelo propuesto, con muy buenos resultados lo cual fue una buena contribución 
para la investigación farmacéutica pues con este modelo se puede ahorrar gran 
cantidad de tiempo y recursos de experimentación. 
 
V.10.  Aproximación de Jouyban-Acree 
 
Se encontró experimentalmente que el comportamiento de los solutos lipofílicos se 
desviaban manifiestamente de la regla algebraica de la mezcla, se trata de una regla 
aditiva de la solubilidad del fármaco en mezclas, en particular cuando los disolventes 
utilizados eran anfipróticos. Un buen intento de considerar las desviaciones no 
tenidas en cuenta en esa regla algebraica, es la establecida en la ecuación de Jouyban 
y Acree en su trabajo del 2007 (38): 
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𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝟏+𝟐),𝑻 = 𝝓𝟏𝒍𝒏𝑿𝟑(𝟏),𝑻 + 𝝓𝟐 𝐥𝐧 𝑿𝟑(𝟐),𝑻 + (
𝝓𝟏𝝓𝟐

𝑻
) ∑ 𝑱𝒊(𝝓𝟏 − 𝝓𝟐)𝒊

𝟐

𝒊=𝟎

 

 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟐𝟐 

 
En este modelo, Jouyban-Acree (38) correlacionaron la solubilidad de un fármaco en 

disolución, 𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝟏+𝟐),𝑻, en función de la temperatura, 𝑻, y la composición del 

codisolvente, 𝝓. El modelo requiere solo los valores de solubilidad experimentales 
en los disolventes puros seleccionados a todas las temperaturas de estudio. 𝑱𝒊, son los 
coeficientes del polinomio obtenido, cada uno de esos términos son una función de 
las energías de interacción entre dos y tres sustancias, que a su vez describen las 
atracciones entre las diferentes moléculas presentes en la disolución. La ecuación 
𝐸𝑐. 𝑉. 22 se deriva de la ecuación propuesta originalmente por Redlich y Kister (39). 
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SECCIÓN TERCERA 
 

CAPÍTULO VI 

DESCRIPCIÓN FARMACOLÓGICA DE LOS 
PRINCIPIOS ACTIVOS 

 

 

 
 
En este capítulo se describen los principios activos seleccionados: El celecoxib 
(CLX) y el etoricoxib (ETX); los cuales son antiinflamatorios no esteroideos, 
AINEs, específicamente catalogados como inhibidores selectivos de la 
cicloxigenasa-2 (COX-2). 
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VI.1.  Descripción  
 
VI.1.1. Inflamación, dolor y fiebre  
 
Los procesos dolorosos de carácter crónico son muy elevados y para su 
tratamiento se emplean fármacos analgésicos y antiinflamatorios, que en 2007 
llegaron a un consumo de 28 DDD/1000 (Dosis Diarias Definidas por 1000 
habitantes) (1,2) manteniendo su consumo desde entonces prácticamente en la 
media de los países Europeos de la OCDE (Organización para la Cooperación 
y el Desarrollo Económico) (2-4). 
 
El consumo de fármacos antiinflamatorios para el tratamiento de procesos 
crónicos dolorosos de enfermedades de tipo reumático, o de crisis agudas de 
dolor que acompañan enfermedades como la gota, emplea el grupo de fármacos 
conocidos como antiinflamatorios no esteroideos, AINEs, que además de 
aliviar el dolor, tienen acción antiinflamatoria y antipirética (2). 
 
La inflamación o proceso inflamatorio es la respuesta del sistema inmunológico 
de nuestro organismo frente a diferentes estímulos nocivos como infecciones, 
y lesiones físicas. La palabra inflamación deriva del latín inflammare, que significa 
encender fuego.  
 
El dolor es percibido por los nociceptores, o terminaciones periféricas de fibras 
aferentes primarias. Estos receptores del dolor pueden ser activados por 
distintos estímulos, como calor, contacto con ácidos o por presión. Cuando se 
presenta una lesión en los tejidos, se liberan mediadores inflamatorios, los 
cuales hacen que la sensibilidad de los nociceptores aumente, potenciándose la 
percepción del dolor.  
 
La fiebre puede presentarse como resultado de una lesión hística, inflamación, 
rechazo de injertos, o ser síntoma de una infección o de una neoplasia maligna. 
La regulación de la temperatura corporal exige un equilibrio preciso entre la 
producción y la pérdida de calor. En el hipotálamo se regula el punto de 
equilibrio para mantener la temperatura corporal. En los procesos 
desencadenantes de fiebre, el hipotálamo permite el aumento de la temperatura 
corporal al favorecer un incremento de la generación de calor y una disminución 
de la pérdida del mismo.  
 
Aunque la respuesta inflamatoria es esencial para la supervivencia, en algunas 
situaciones y enfermedades ésta se acentúa o mantiene sin ningún beneficio, 
llegando inclusive a acarrear graves consecuencias. Para contrarrestar esta 
respuesta inflamatoria exagerada existen los medicamentos antiinflamatorios. 
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VI.1.2. Antiinflamatorios no esteroideos (AINEs)  
 

Los AINEs son además de antiinflamatorios, antipiréticos y analgésicos, 
excepto el paracetamol que, aunque es muy utilizado por estas dos últimas 
propiedades, está prácticamente desprovisto de actividad antiinflamatoria. El 
término no-esteroideo se debe a que sus efectos fisiológicos son muy similares 
a los de los corticoides, sin que presenten los efectos secundarios característicos 
de los esteroides (1,5).  
 
Los AINEs comprenden un grupo de compuestos químicamente muy 
heterogéneo, que permite su clasificación según su similitud química, según su 
selectividad para la isoforma de la cicloxigenasa (COX) o según el tiempo de 
vida media en plasma (Figura VI.1). 
 
La aspirina o ácido acetil salicílico, se obtuvo industrialmente por primera vez 
en 1897 y es el prototipo de fármaco inhibidor de COX. A esta molécula se le 
atribuye la capacidad de acetilar e inactivar permanentemente las isozimas COX. 
 
El desarrollo inicial de los AINEs se hizo buscando emular los efectos 
farmacológicos de la aspirina.  
 
VI.2.  Mecanismo de acción  
 
Los AINEs son inhibidores de la síntesis de prostaglandinas (PG) y de los 
tromboxanos (TX). La primera enzima de la vía sintética de las PG es la COX, 
por lo cual, los fármacos que inhiben la COX interrumpen la cascada de 
reacciones que dan lugar al proceso de inflamación (1,5-8). 
 
Se encontró que algunos presentaban cierta selectividad COX, como el 
diclofenaco, pero fue sólo hasta 1999 con el descubrimiento de los COX-2, que 
se empezaron a realizar estudios significativos sobre los mecanismos que 
justificaran tanto las propiedades terapéuticas compartidas, como las diferencias 
entre todos los AINEs; las cuales se usaron para catalogar sus efectos sobre el 
organismo como COX-1, cicloxigenasa-1 dependientes y COX-2 cicloxigenasa-
2 dependientes. 
 
La inhibición de COX-1 está envuelta en los efectos secundarios en usuarios 
crónicos de AINEs tradicionales, como daño en la mucosa gástrica y descenso 
en la agregación plaquetaria, lo cual justifica el interés clínico frente al desarrollo 
de los AINEs diarilheterocícilico selectivos o más comúnmente conocidos 
como los coxib. El nombre de este grupo de fármacos se debe a que la mayoría 
de sus moléculas tienen como fracción central un anillo 1,2-diaril heterocíclico. 
(Figura VI.1) 
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Figura VI.1. Estructura química de AINEs (5) 
 
El CLX químicamente es una sulfonamida, que tiene en su molécula un pirazol 
diaril sustituido, lo cual debe ser tenido en cuenta en pacientes hipersensibles a 
la sulfonamida. 
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El ETX es una sulfona. Su estructura es de bipiridina monoarilsustituída, con 
una fracción de metil sulfonilo. En comparación con el CLX es mucho más 
selectivo de la COX-2 y su t½ en plasma es un poco superior.  
 
Los inhibidores selectivos de la cicloxigenasa 2, COX-2, como el CLX y el ETX, 
son especies químicas con cadenas laterales que hacen que las moléculas sean 
demasiado voluminosas para bloquear la COX-1. 
 
La diferencia entre el grado de respuesta a los coxib entre diferentes personas 
es considerable, por lo que se continúan realizando estudios clínicos para 
determinar las relaciones entre la selectividad, el grado de eficacia y los efectos 
secundarios (5,8-10). 
 
El nombre de las prostaglandinas se debe a que se aisló por primera vez en 1935 
en el líquido seminal, por lo que se pensó que formaba parte de las secreciones 
de la próstata. Hoy se sabe que las PG forman parte de una familia de 
mediadores celulares, con gran variedad de efectos en los diferentes sistemas 
del organismo y que regulan diversas funciones como la presión sanguínea, la 
inhibición de la secreción ácida del estómago, la coagulación, la respuesta 
inflamatoria alérgica y la actividad del aparato digestivo (11). 
 
Los AINEs, (del grupo M01A, según el código del sistema de clasificación 
ATC, acrónimo de “Anatomical, Therapeutic, Chemical classification system”), 
suprimen la respuesta inflamatoria al inhibir la síntesis de la prostaglandina E2, 
PGE2, uno de los principales prostanoides que median la inflamación. 

En respuesta a la inflamación, los macrófagos secretan fosfolipasas, que 
catalizan la liberación de ácido araquidónico a partir de los fosfolípidos de 
membrana. Una vez liberado, el ácido araquidónico se convierte en diversos 
prostanoides por acción de las COX, también denominadas PGH-sintetasas. 

En seres humanos el ácido 5,8,11,14-eicosatetraenoico, o ácido araquidónico 
(AA), se deriva del ácido linoleico de la dieta o se ingiere directamente con los 
alimentos. La PGE2 es la prostaglandina terminal en la ruta metabólica de las 
ciclooxigenasas. Las prostaglandinas, tromboxanos, leucotrienos y compuestos 
relacionados se denominan eicosanoides, de la palabra griega eikosi, que 
significa veinte, debido a que sus ácidos grasos precursores esenciales, 
contienen 20 carbonos y 3, 4 o 5 dobles enlaces. La biosíntesis de prostanoides, 
que incluyen a las PG y el TX se realiza en todas las células de los mamíferos, 
excepto en los eritrocitos, por vía cíclica, mientras que los leucotrienos lo hacen 
por vía lineal. 

 
En la vía cíclica, el AA liberado de los fosfolípidos de membrana se metaboliza 
a productos oxigenados por diversos sistemas enzimáticos, entre los que se 
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encuentran las COX, de la cual existen dos formas: COX-1 y COX-2, las cuales 
difieren en su sensibilidad a la inhibición por fármacos antiinflamatorios. COX-
1 (PGS-1) que se expresa constitutivamente en la mucosa gástrica, riñones, 
plaquetas y células endoteliales vasculares y es la principal fuente de 
prostaglandinas citoprotectoras en el tubo digestivo. COX-2 (PGS-2) es una 
enzima inducible y se expresa en los macrófagos y monocitos en respuesta a la 
inflamación. Tanto la COX-1 como la COX-2 catalizan el paso de conversión 
del ácido araquidónico a PGG2 y luego a PGH2.  
 
VI.3.  Farmacocinética de los AINEs  
 
La absorción de los AINEs en su mayor parte es rápida, alcanzando en el caso 
del CLX concentraciones plasmáticas máximas (Cmáx.) al cabo de 2 a 3 horas, 
y en el ETX de 1 hora. En pacientes mayores de 65 años la Cmáx. puede llegar 
a duplicarse, y también se incrementa en pacientes con disfunción hepática. La 
ingestión de alimento puede demorar la absorción y disminuir la disponibilidad 
sistémica (1).  
 
Una vez absorbidos la mayoría de los AINEs se unen en gran proporción a las 
proteínas plasmáticas (entre 95% y 99%), proceso que es saturable en 
concentraciones altas, con los consecuentes efectos tóxicos potenciales debido 
al aumento de la fracción de fármaco libre. El CLX es muy lipófilo, por lo cual 
se acumula en el tejido adiposo y se transporta fácilmente al SNC. 
 
El metabolismo hepático y la excreción renal es la principal vía de eliminación 
de la mayor parte de los AINEs, la cual implica la oxidación o la hidroxilación. 
Varios de ellos o sus metabolitos son glucuronizados o conjugados, lo que debe 
tenerse en cuenta para su uso en pacientes con patologías hepáticas o renales. 
 
La semivida plasmática presenta gran variación entre los AINEs: el ibuprofeno 
tiene una semivida entre 1 y 4 horas, en tanto en Piroxicam tiene una semivida 
de 50 horas, que se puede incrementar hasta 75 horas en adultos mayores. 
 
La excreción de CLX en su mayoría es en forma de ácido carboxílico y 
metabolitos de glucurónido en la orina y heces, con una semivida entre 6 y 12 
horas. Se metaboliza predominantemente por CYP2C9 y también puede ser 
inhibidor del CYP2D6. Una mínima proporción (<3%) se excreta sin modificar 
por la orina y las heces. 
 
El ETX se absorbe en forma parcial (80%) y en comparación con el CLX y el 
resto de AINEs tiene una semivida prolongada (entre 20 y 26 horas). Los 
pacientes con disfunción hepática son propensos a la acumulación del ETX, sin 
embargo, la insuficiencia renal no modifica su depuración. Con menos del 1% 
de protofármaco del ETX en orina se concluye el metabolismo, cuya principal 
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ruta es a través de catálisis de la enzima citocromo P450 (CYP) formando un 
derivado del ácido 6-carboxílico. 
 
VI.4.  Aplicaciones terapéuticas  
 
Al carecer de los efectos indeseables de los opiáceos, los AINEs a menudo se 
prefieren para el tratamiento de dolor dental, a pesar de ser menos efectivos que 
éstos. En general el dolor generado por inflamación responde bien a estos 
medicamentos. También son una opción para tratamiento de crisis de migraña 
bien sea solos o combinados con triptanos, mientras que dolores viscerales o 
neuropáticos no son efectivamente controlados (1).  
 
Todos los AINEs son empleados para disminuir la duración e intensidad del 
dolor y la fiebre, aunque la principal aplicación clínica es como 
antiinflamatorios, predominantemente en trastornos musculoesqueléticos 
como artritis reumatoide y artrosis, arteriosclerosis y para el tratamiento de la 
espondilitis anquilosante y la gota, tienen otras aplicaciones como en la 
quimioprotección del cáncer (1,5,7-10,12,13). 
 
EL CLX se autorizó para su comercialización en Estados Unidos en 1998, pero 
hasta el 2001 no se autorizó el mercado europeo, bajo la marca registrada de 
Celebrex®. Desde esa época y después de la liberación de la patente el 29 de 
noviembre de 2014 (14) el mercado se ha diversificado, encontrándose cápsulas, 
en formato de 200 mg y de 100 mg (15). 
 
El CLX ha demostrado su actividad antiinflamatoria, y ha sido estudiado su 
empleo en tratamiento de tumores en modelos de cáncer de colon y recto, 
mamario y pulmonar entre otros (5,9,13,16) y en la quimioprevención de la 
poliposis colónica, para reducir el número de pólipos adenomatosos intestinales 
en la poliposis adenomatosa familiar, o como adyuvante a la cirugía y a la 
vigilancia endoscópica (17). 
 
Existen estudios recientes que indican que el uso de inhibidores COX-2 está 
asociado con la reducción de la mortalidad para pacientes con cáncer 
colorrectal, sin que el mecanismo de acción esté completamente dilucidado (8). 
 
El ETX es un inhibidor selectivo de la cicloxigenasa-2 (COX-2) desarrollado 
por Merck, con el nombre químico de 5-cloro-6’-metil-3,4-
(metanosulfonamida) fenil -2,3’-bipiridina. La entrada del etoricoxib al mercado 
británico fue por primera vez aprobada en el 2002, seguida por la 
comercialización en países y regiones incluida la Unión Europea, Asia, Australia 
y Latinoamérica. Hasta el final del 2013, no fue aprobado para poder 
comercializarse en 97 países por lo que es muy utilizado en el tratamiento de la 
osteoartritis (OA), artritis reumatoide, espondilitis anquilosante, dolor lumbar 
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crónico, artritis gotosa aguda, dismenorrea primaria, dolor postoperatorio y 
otras enfermedades. 
 
En España el ETX se comercializa en forma de comprimidos en 4 formatos 
diferentes: 30, 60, 90 y 120 mg, para un total de 69 productos farmacéuticos 
con autorización de comercialización (15). 
 
VI.5.  Efectos adversos  
 
Los efectos adversos que con mayor frecuencia se relacionan con los fármacos 
AINEs tradicionales son gastrointestinales, los cuales incluyen anorexia, 
diarrea, dolor abdominal y náuseas, en hasta en el 30% de pacientes que los 
usan con regularidad. Estas molestias pueden ser síntomas de simples erosiones, 
o de su complicación hacia úlceras gástricas o intestinales aisladas o múltiples, 
con hemorragia, perforación u obstrucción. La hemorragia del tubo digestivo 
puede ser desencadenante con el tiempo de bajos niveles de glóbulos rojos 
(eritrocitos) y consecuentes bajos niveles de hierro, con síntomas como fatiga, 
palidez y sensación de ahogo (1). 
 
De modo general la edad se correlaciona con un aumento en la probabilidad de 
que se presenten reacciones adversas de consideración en tratamientos con 
AINEs, por tal motivo, en pacientes mayores el tratamiento se inicia con la 
dosis inicial más baja. 
 
La hipertensión y edema, como resultado de la inhibición de las prostaglandinas 
sobre el riñón, es un efecto encontrado tanto en los AINEs tradicionales como 
en los coxib. 
 
Los efectos secundarios que se presentan sobre tubo digestivo, plaquetas, 
renales, cardiovasculares, sobre el SNC, útero y de hipersensibilidad y algunos 
de los relacionados con tubo digestivo y plaquetas disminuyen con los AINEs 
selectivos de la COX-2. 
 
Los efectos analgésicos y antiinflamatorios de los AINEs dependen de la 
extensión y duración de la inhibición COX-2, lo cual paralelamente promueve 
efectos adversos a nivel cardiovascular que incluyen hipertensión y falla 
cardíaca. Hasta que no se estudió la seguridad cardiovascular de los coxib, los 
médicos no se preocupaban por el incremento potencial asociado a este riesgo, 
debido a que estaba ampliamente asumido que podían tener un efecto 
antitrombótico similar al de la aspirina por su efecto anti plaquetario.  
 
Se debe evitar los coxib en los pacientes propensos a enfermedades 
cardiovasculares o enfermedad cerebro vascular y específicamente 
contraindicados después de procesos de revascularización coronaria con injerto 
(coronary artery bypass graft). 
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El uso de CLX confiere un riesgo de infarto del miocardio y apoplejía y esto al 
parecer guarda relación con la dosis y la preexistencia de enfermedades 
cardiovasculares en el paciente. Debido al riesgo de éste tipo de patología se 
suele emplear la dosis más baja posible por el período más breve que se deba 
usar. 
 
El CLX y el ETX son inhibidores selectivos de la COX-2, lo cual les permite 
su uso, con las precauciones debidas, sin provocar los efectos secundarios 
gastrointestinales. 
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SECCIÓN CUARTA 
 

CAPÍTULO VII 
 

MATERIALES Y MÉTODOS 

 

 
En el desarrollo del capítulo VII de la memoria se realiza una descripción de las técnicas 
y dispositivos utilizados, así como de los reactivos y demás materiales empleados. 
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VII.1.  Materiales 
 
VII.1.1. Disolventes 
 
Los parámetros que definen las propiedades fisicoquímicas recogidas en la literatura 
de los tres disolventes empleados en esta memoria se resumen en la tabla siguiente: 
 

Tabla VII.1. Características fisicoquímicas de los disolventes (1-4) 

Disolvente Agua Etanol Acetato de etilo 

Sinónimo Óxido de hidrógeno Etil Alcohol 
Etanoato de etilo 
Ácido acético etil 
éster 

Fórmula Molecular H2O C2H6 C4H8O2 

Estructura Química 

 

 
 
  

 

 

Peso molecular 
(g/mol) 

18,02 46,07 88,1 

Punto de fusión 
(TF, °C) 

0 -114,1 -83 

Punto de ebullición 
(Teb, °C) 

100 78 76-78 

Densidad (g/mol) 

𝝆 (25ºC) 
0,997  0,805-0,812 0,898-0,902 

Constante 

dieléctrica Ɛ (20ºC) 
80,1 25,3 6,08 

Parámetro de 
solubilidad (δ) 

47,86 26,51 18,49 

Parámetro de 
solubilidad MPa1/2 
(δácido) 

13,7 16,98 10,84 

Parámetro de 
solubilidad MPa1/2 
(δbásico) 

65,46 11,25 3,89 

Solubilidad 

Miscible en la 
mayoría de los 
disolventes 
orgánicos 

Miscible en agua y 
en la mayoría de 
los disolventes 
orgánicos 

Miscible alcohol, 
cloroformo, acetona 
y éter 

Lote 

Bidestilada, equipo 
de purificación de 
agua (véase 
dispositivos) 

Panreac®. Lote 
0000640623  
(96% v/v) 
 
Panreac®. Lote 
0000524131 
(99,5%) 

Merck®. Lote 
11366667 
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VII.1.2. Principios activos objeto del estudio 
 
Algunas de las características fisicoquímicas del celecoxib (CLX) y del etoricoxib 
(ETX) se muestran en la Tabla VII.2. En el capítulo VI de esta memoria se han 
expuesto las características farmacológicas de los dos principios activos estudiados. 
 

Tabla VII.2. Características físico-químicas de los principios activos (2,5-8) 

Principio activo Celecoxib 1 Etoricoxib 2 

Nombre Químico 4-[5-(4-methylphenyl)-3-

(trifluoromethyl)- 

1H-pyrazol-1-yl] 

benzenesulphonamide 

 5-chloro-2- [6-methyl 

pyridin-3-yl]-3-[4-

methylsulfonylphenyl] 

pyridine 

 

Formula Molecular 

 

 

C17H14F3N3O2S 

 

C18H15N2 ClO2S 
 

Estructura Química  

    

 

   
 

CAS Nº 169590-42-5 202409-33-4 

Peso molecular 

(g/mol) 381,36 358,84 

Punto de fusión ̊C 156-157 134-135 

pK pKa= 11,1 pKa= 10,32 (Predicho) 

Conservación Almacenamiento a 

temperatura ambiente en 

lugar fresco y recipiente 

cerrado 

Almacenamiento a 

temperatura ambiente en 

lugar fresco y recipiente 

cerrado 
1 Laboratorios Normon; 2  Laboratorios Rovi 

 
VII.1.3. Polivinilpirrolidona 
 
La poli (1-vinil-2-pyrrolidona) (PVP) (Tabla VII.3) es un polímero sintético lineal que 
se obtiene de la polimerización de la N-vinilpirrolidinona. En esta memoria se ha 
empleado la PVP- K30, las povidonas con un K igual o inferior a 30 se fabrican por 
secado por pulverización, lo cual hace que presente una forma característica (1). 
  
Se emplea principalmente como componente de formas farmacéuticas sólidas y en 
procesos de recubrimiento. Como aglutinante es capaz de aumentar la 
biodisponibilidad de fármacos ya que se ha demostrado que mejora la disolución de 
principios activos poco solubles. Asimismo, es solubilizante en disoluciones orales, 
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parenterales y tópicas. Es capaz de enmascarar sabores desagradables en disoluciones 
orales. También se usa como agente dispersante, suspensor, estabilizante de 
disoluciones y suspensiones y como adhesivo en sistemas transdérmicos. Sus 
disoluciones se pueden usar además como lágrimas artificiales y preparados para el 
cuidado de las lentes de contacto. 
 

 Tabla VII.3. Características físico-químicas de la PVP (1,9) 

Principio activo Polivinilpirrolidona 

Sinónimos Povidona. Crospovidona. Polividona. 

 
Formula Molecular 
 

 
(C6H9NO)n 

Estructura Química  

    
Descripción/solubilidad Polvo o escamas, de color blanco o blanco-

amarillento, higroscópico. Fácilmente soluble en 
agua, en etanol al 96% y en metanol, muy poco 
soluble en acetona. Insoluble en ciclohexano, 
tolueno, parafina liquida y dietiléter. 

Peso molecular (g/mol) 
2.500 – 3.000.000 

Tg ºC  150 ºC 

Conservación Material higroscópico. Almacenamiento en un 
sitio fresco y recipiente cerrado. 

 
En este trabajo se ha empleado la PVP-K30 en la elaboración de dispersiones sólidas 
(DS). Se justifica su elección porque este polímero es un vehículo ideal en las DS por 
sus excelentes propiedades de hidrofilia, lo que favorece la humectabilidad de los 
principios activos, existe una amplia gama según sus pesos moleculares, forma 
complejos solubles en agua con muchos principios activos y es soluble en numerosos 
disolventes. 
 
VII.1.4. Dispositivos 
 
Los dispositivos utilizados para la experimentación fueron: 
 
Agitador Mecánico Vórtex Heidolph JP Selecta® REAX-2000 serial 06808 
Agitador Mecánico Vórtex Velp scientifica ZX3 S/N 388661 
Balanza de precisión. Mettler Toledo® AG 245. 1113503072 
Balanza de precisión Mettler Toledo®XPE105. 8642784467 
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Baño ultrasonido Branson® B-3200E. C119/86 
Baños termostatizados: 

➢ Sin agitación: 

• Stuart Scientific® SBS30. R000100129 

➢ Con agitación constante: 

• HETO® Type T8 5H02. 8252 

• HETO® Type SBD50-1 bio. 501828H 

• Clifton® NE5-28D Serie 113378 
Calorímetro diferencial de barrido. DSC 3 Mettler Toledo, Module 444 (Software 
Stare System SW 14.00 e Intracooler Huber TC45) 
Centrífuga Nahita Model 2650 
Dedo frío. JP Selecta® CD 3000398 
Difractómetro Philips® X´Pert. MPD (CAI, Difracción de Rayos X, UCM) 
Equipo de purificación de agua con sistema de filtración Helix® UV®-10. Filtros 
Millipore progard®. El proceso de purificación está basado en una primera etapa de 
filtración física, una segunda etapa de eliminación de iones a través de ósmosis 
inversa, una tercera etapa que refuerza la anterior por resinas de intercambio iónico 
y por último una fase de eliminación bacteriana a través de lámparas UV 
Espectrofotómetro infrarrojo por transformada de Fourier. Spectrum 2000 
spectrometer. Perkin Elmer® System 2000FT-IR, con resolución 1 cm-1 
Espectrofotómetro Ultravioleta visible. Agilent® 61030AX  
Estufas y hornos: 

➢ Horno Selecta modelo 207 

➢ Estufa Rayna Liebherr® FKS1800 Type 200041 
Microscopio electrónico de barrido (SEM) Zeiss DSM 950 
Rotavapor BUCHI B480 vacuum system B-169 
Valorador 758 KFD titrino-730 sample exchanger y accesorios (Software: versión 
tiamo 2.5-116) para determinación de humedades por el método de Karl-Fischer  
 
VII.1.5. Otros materiales y recursos 
 
Buretas de 50 ml, matraces aforados de 5, 10, 50 y 100 ml 
Filtros Millipore millex® GN nylon 0,20μm 
Jeringas desechables 5 ml, BD Emerald® 
Picnómetro 10 ml 
Pipetas 0.1 ml, 0.2 ml, 0.5 ml, 1 ml, 2 ml, 3 ml, 5 ml 
Mortero y mano de ágata 
Desecador 
Recursos de búsqueda y gestión de información: Bases de datos bibliográfica de 
resúmenes y citas de artículos de revistas científicas Scopus®, Web of Science® y 
Scifinder®. Gestor Bibliográfico en línea RefWorks® 
Tratamiento de datos: Software informático NCSS 2004 (10) 
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Instalaciones:  
Biblioteca de Farmacia UAH y Laboratorio de Farmacia y Tecnología Farmacéutica, 
Universidad de Alcalá (UAH). Madrid.  
Laboratorio de Farmacia y Tecnología Farmacéutica, Universidad Complutense de 
Madrid. 
 
VII.2.  Métodos 

 
VII.2.1. Análisis térmico 
 
Los cambios de temperatura producen en los materiales alteraciones físicas y 
químicas que son propias de cada material. El análisis térmico es el conjunto de 
técnicas de análisis que involucran el calentamiento de una muestra bajo condiciones 
controladas y la observación de los cambios fisicoquímicos que ocurren (11). 
Dependiendo de la propiedad que se mida (punto de fusión, capacidad calorífica, 
calor de reacción, cinética de descomposición, cambio en las propiedades reológicas), 
se distinguen diferentes técnicas entre las que se destacan: 
 

DTA/STDA (Análisis Térmico Diferencial). Estudia las variaciones de la 
temperatura entre la muestra y una referencia en función de la temperatura o 
del tiempo. 
DSC (Calorimetría diferencial de barrido). Estudia el calor que absorbe o 
desprende una muestra en función de la temperatura o del tiempo. 
TGA (Análisis termogravimétrico). Estudia la variación del peso de una 
muestra en función de la temperatura o del tiempo. 
TMA (Análisis termomecánico). Estudia las variaciones de longitud de una 
muestra en función de la temperatura o del tiempo. 
TOA (Análisis termo-óptico). Estudia las transformaciones que sufre una 
muestra durante el calentamiento o enfriamiento mediante observación óptica. 

 
En la presente memoria se ha utilizado la calorimetría diferencial de barrido, 
(Differential Scanning Calorimetry, DSC) como método de análisis térmico para medir 
los cambios de entalpía debidos a modificaciones en las propiedades químicas y 
físicas de un material, en función del tiempo o la temperatura. La técnica de DSC es 
rápida, muy sensible y fácil de usar (12). 
 
Experimentalmente se procede a someter a la muestra y la referencia a un cambio 
programado, constante y continuo de temperatura. Los cambios físicos o químicos 
que dan lugar al intercambio de calor se reflejan en un termograma (curva de flujo 
calorífico versus temperatura o tiempo (Figura VII.1). El termograma de DSC 
muestra eventos endotérmicos (TF), cuando la muestra absorbe energía, como en los 
cambios de entalpía durante la fusión o vaporización, y eventos exotérmicos (TC), 
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cuando la muestra desprende energía, como en los cambios de entalpía durante la 
cristalización o la oxidación. 
 

 
Figura VII.1: Termograma DSC. (1. Inicio de termograma; 2. Línea base;  
3. Transición vítrea; 4. Cristalización; 5. Fusión; 6. Descomposición) (12) 

 
En la técnica DSC, se observan cambios en función de la temperatura cuando el 
compuesto se calienta a velocidad uniforme: Dinámico si la muestra se somete a 
procesos de calor-frío. Se obtiene la variación de flujo de calor en función de la 
temperatura. Isotermo si la muestra se calienta hasta una temperatura que se 
mantiene el resto del ensayo. Se obtiene la variación de flujo de calor en función del 
tiempo. Las transiciones de fase pueden dar lugar a variaciones de entalpía 
exotérmicas o endotérmicas. En general, la transición vítrea, la fusión, ebullición, 
vaporización, transiciones sólido-sólido y pérdida de agua producen efectos 
endotérmicos, mientras que la cristalización u oxidación producen efectos 
exotérmicos. 
 
Son muchas las aplicaciones industriales y en investigación de la técnica DSC, entre 
las que se encuentran (10,11): 

Caracterizar temperaturas (fusión, cristalización, transiciones polimorfas, 
reacciones, transiciones vítreas) 
Establecer la cristalinidad de sustancias semicristalinas 
Conocer la descomposición y estabilidad térmica 
Describir el grado de curado de resinas, adhesivos, etc. 
Determinar pureza  
Calor específico  
Analizar compatibilidad entre diferentes componentes 



 
VII MATERIALES Y MÉTODOS 

 

 

 123 

Comprobar la influencia del envejecimiento 
Identificar y caracterizar materiales 
Escalonamiento de procesos productivos 
Control de calidad 
Desarrollar e investigar productos y procesos 
Analizar y estudiar polímeros como termoplásticos, termoestables, 
elastómeros y adhesivos 
Investigar nuevos productos 
Investigar problemas en producción 
Estudiar formas polimórficas 
Conocer y evaluar los productos de la competencia 
Considerar incidencias en producción 

 
El calorímetro diferencial de barrido utilizado (DSC 3 Mettler) (Figura VII.2), consta 
de unos termopares Au-Au-Pd que permiten determinar simultáneamente la 
temperatura y la diferencia de temperatura entre dos crisoles de aluminio (Figura 
VII.3.a) en uno de ellos se coloca la muestra (aproximadamente entre 3 y 5 mg de 
principio activo) y el otro, vacío, se usa como referencia (Figura VII.3.b). Los dos 
crisoles se sellan herméticamente, para mantener la integridad de la muestra y evitar 
contaminación del horno. El material de los crisoles es generalmente aluminio, pues 
este es inerte y compatible frente a la mayoría de las sustancias. 
 

 
 
Los dos crisoles, de 40 µl de capacidad, se someten simultáneamente a un intervalo 
o ciclo de temperaturas y de velocidad de calentamiento (β) preestablecidos (entre 5 
y 20 grados por minuto), para que los resultados obtenidos tengan una buena relación 
entre exactitud, resolución y sensibilidad. 
 
El equipo utilizado (Figura VII.4), es un calorímetro diferencial de barrido. DSC 3 
Mettler Toledo, Module 444 (Software Stare System SW 14.00 e Intracooler Huber 
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TC45) utiliza nitrógeno como gas de purga, para prevenir la formación de vapores 
de condensación en el horno durante el proceso de enfriamiento, evitar interferencias 
con los resultados y prolongar la vida útil del equipo. 
 

 
Figura VII.4. Calorímetro diferencial de barrido UAH 

 
En general, se puede afirmar que el uso de altas velocidades permite medir muestras 
en su estado original, es decir, con el uso de altas velocidades no hay tiempo para 
cambios en la muestra, permitiendo: 
 

• Periodos de experimentación más cortos 

• Mejores sensibilidades en ensayos como los de transición vítrea, pues las 
señales obtenidas son más definidas 

• Mejor reorganización de las muestras durante el experimento 
 
De la velocidad de calentamiento (β) depende una serie de efectos, como eventos 
cinéticos, cristalización, reacciones químicas o transición vítrea, por lo que este factor 
se debe tener en cuenta a la hora del análisis y realizar conclusiones sobre los 
resultados obtenidos. Por otro lado, la velocidad de calentamiento es independiente 
de la fusión y de otras propiedades como la capacidad de calor específico (cp). 
 
La capacidad calorífica, 𝑪𝒑, a una presión constante indica la cantidad de calor, 𝜟𝑸, 
necesaria para modificar la temperatura de la muestra en 𝜟𝑻 (Ec. VII. 1). 
 

𝑪𝒑 =
𝜟𝑸

𝜟𝑻
 

 

𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟏 

 
La velocidad de calentamiento a la que se determina la capacidad calorífica es 
alrededor de 10ºC/ min,  la cual se suele normalizar según el tamaño de la muestra 
obteniendo la capacidad de calor específico, 𝒄𝒑. Por otro lado, el flujo de calor 
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medido es el producto de la masa, 𝒎, por la capacidad de calor específico,  𝒄𝒑, y la 
velocidad de calentamiento, 𝜷. (Ec. VII. 2). 
 
𝒇𝒍𝒖𝒋𝒐 𝒅𝒆 𝒄𝒂𝒍𝒐𝒓 = 𝒎 ∗  𝒄𝒑 ∗  𝜷 𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟐 

 
La calibración del DSC se realiza con indio, un metal cuyo punto de fusión, TF 
(onset) es conocido, onsetindio: 156,6 °C ±0,3 °C, con un flujo de calorindio: 28,45°C 
±0,6 °C que sirve como referencia. La sensibilidad calorimétrica se calcula a partir 
del valor conocido del área bajo la curva obtenida en la calibración con dicho metal. 
Durante la calibración del equipo es conveniente usar la misma velocidad de 
calentamiento que se va a emplear en el resto de las medidas experimentales, lo cual 
es determinante para tener exactitud en los resultados. 
 
Los valores obtenidos en el DSC con el equipo para las temperaturas de fusión (𝑻𝟐

𝑭), 
en Kelvin y del calor de fusión 𝜟𝑯𝟐

𝑭 en J/mol tanto para el CLX como para el ETX 
se emplean para calcular sus solubilidades ideales 𝑿𝟐

𝒊 , a las diferentes temperaturas de 
experimentación 𝑻, en Kelvin, mediante la Ec. III.8. La constante de los gases ideales 
𝑹, es 8,3145 J/molK. 
  

𝒍𝒏 𝑿𝟐
𝒊 = −

𝜟𝑯𝟐
𝑭

𝑹
(

𝟏

𝑻
−

𝟏

𝑻 𝟐
𝑭 ) 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟖 

 
Los valores de las solubilidades ideales se comparan con los valores obtenidos 
experimentalmente, y se emplean modelos de predicción de solubilidad, para poder 
evaluar la capacidad de predicción de la solubilidad en otros principios activos de 
estructuras químicas semejantes a los estudiados, lo cual supone una disminución en 
el número de experimentos con el consecuente ahorro de tiempo y recursos 
económicos en el diseño de formulaciones líquidas. 
  
VII.2.2. Determinación de la humedad por Karl-Fischer 
 
VII.2.2.1. Fundamento del método 
 
El contenido de humedad de un principio activo sólido puede ser agua libre o agua 
de cristalización.  
 
En 1935, el petroquímico alemán Karl Fischer (KF) (13-15) describió en su 
publicación “New procedure for the determination of the water content in liquids and solids” (16) 
un método para la determinación del contenido de agua de un compuesto. 
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La reacción de KF se basa en la oxidación del dióxido de azufre por parte del yodo, 
según la siguiente reacción: 
 

I2 + SO2 + 2H2O → 2HI + H2 SO4 
 
En la cual se consumen dos moles de agua por cada mol de yodo, sin embargo, la 
estequiometría varía dependiendo de la presencia de ácidos y bases en la disolución. 
 
El método original incluye piridina anhidra para forzar el equilibrio hacia la derecha 
por la combinación con el HI producido y aumentar la estabilidad del reactivo con 
la formación de complejos de transferencia de carga: el yodo y el dióxido de azufre 
reaccionan en presencia de piridina y agua para formar sulfito de piridinio y yoduro 
de piridinio. 
 

C5H5N.I2 + C5H5N.SO2 + C5H5N + H2O ↔ 2C5H5N.HI + C5H5N.SO3 
 

C5H5N+.SO3
- + CH3OH → C5H5NH+SO4CH3

- 
 
La presencia de metanol en exceso es para evitar que se lleve a cabo la siguiente 
reacción, en la que el sulfito de piridinio consume agua, lo cual sería indeseable, pues 
se trata de determinar el agua presente únicamente en la muestra. 
 

C5H5N+.SO3
- + H2O → C5H5NH+SO4H- 

 
Las relaciones molares del reactivo KF original son 1I2:3SO2:10 C5H5N de tal modo 
que la fuerza del reactivo queda limitada por el contenido de yodo. El uso de la 
piridina por la toxicidad y desagradable olor se ha reemplazado desde entonces por 
otras aminas, sin embargo, a estas sustituciones sobre el reactivo original se les sigue 
denominando reactivos de Karl-Fischer.  
 
El reactivo de KF se estandariza normalmente por valoración con cantidades 
conocidas de agua, aunque también existen otros estándares como los hidratos 
cristalinos, dentro de los cuales el tartrato de sodio dihidratado es el más usado. El 
punto final se puede apreciar visual o electrométricamente. 
 
VII.2.2.2. Comparación del método de KF sobre métodos térmicos para 
determinación de contenido de agua 
 
La técnica de KF hoy día es un método estándar que proporciona las siguientes 
ventajas sobre los métodos térmicos para determinación de la humedad en muestras: 
 

Selectivo para cuantificación del agua: No presenta error por la presencia de 
otros compuestos volátiles en la muestra. 
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Resultados exactos y precisos. 
Corta duración de análisis. 
Útil para una amplia variedad de aplicaciones y muestras. 
Utilidad para el análisis para sólidos, líquidos y gases. 
Requiere sólo pequeñas cantidades de muestra. 
Fácil preparación de la muestra. 
Rango de medición casi ilimitado (1 ppm a 100%). 
Accesibilidad de equipos automatizados. 

 
VII.2.2.3. Descripción del método 
 
Durante la valoración de cada una de las muestras éstas se someten a la misma 
intensidad de agitación, el primer paso es introducir en cada uno de los vasos de 
valoración de la secuencia un agitador magnético (Figura VII.5a). 
 

 
Figura VII.5. Equipo para la determinación de humedad por KF 
a. Vasos de titulación b. equipo c. Muestreador después de titulación 

Los equipos para llevar a cabo estas determinaciones se conocen como dispositivos 
o valoradores KF los cuales han evolucionado para utilizar microprocesadores para 
permitir un proceso de titulación programado y así facilitar la ejecución de las 
determinaciones y minimizar el contacto con los reactivos (Figura VII.5b y Figura 
VII.5c).  
 
La metodología analítica se desarrolla a través de dos secuencias. La primera parte es 
la secuencia que permite la determinación del factor de reactivo o factorización. El 
resultado dentro de parámetros asegura la bondad del método, da la certeza de que 
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reactivo y equipo están en óptimas condiciones y es indicativo de que se puede 
continuar adelante con la secuencia de determinación de humedad de las muestras 
objeto de análisis. 
 
VII.2.2.3.1. Cálculos 
 
Las fórmulas y valores empleados por el equipo para el cálculo de la humedad en % 
son (Ec. VII.3): 
 

𝑪𝒐𝒏𝒕𝒆𝒏𝒊𝒅𝒐    𝑯𝟐𝑶 (%) =
(𝑹𝒆𝒂𝒄𝒕𝒊𝒗𝒐 𝑲𝑭 − 𝑩𝒍𝒂𝒏𝒄𝒐) 𝑻í𝒕𝒖𝒍𝒐 ∗  𝑭𝒂𝒄𝒕𝒐𝒓

𝑷𝒆𝒔𝒐 ∗ 𝑫𝒊𝒗𝒊𝒔𝒐𝒓
 

 𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟑 
 
El factor y el divisor se usan en la Ec. VII.4 para adaptar el resultado a las diferentes 
unidades: Para la unidad del resultado en % y peso en gramos el factor es 0,1 y el 
divisor es 1. 
 
La fórmula para determinar el título o factor es: 
 

𝑻𝒊𝒕𝒖𝒍𝒐 𝒐 𝒇𝒂𝒄𝒕𝒐𝒓 =
𝑷𝒆𝒔𝒐

𝑹𝒆𝒂𝒄𝒕𝒊𝒗𝒐 𝑲𝑭
 

𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟒 

 
Para el estándar utilizado que es agua y el peso en gramos el factor es de 1000 y para 
la determinación del valor del blanco se usa la siguiente ecuación: 
 
𝑩𝒍𝒂𝒏𝒄𝒐 = 𝑹𝒆𝒂𝒄𝒕𝒊𝒗𝒐 𝑲𝑭 ∗  𝑭𝒂𝒄𝒕𝒐𝒓 𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟓 

 
VII.2.2.3.2. Descripción de las secuencias 
 
Las secuencias parten de la factorización o determinación del factor y cálculo de la 
bondad del método, con lo que se proporciona la información de seguridad de los 
resultados a obtener en las determinaciones de las muestras.  
 
A todos los vasos de la secuencia, excepto al del metanol de fin de secuencia, se les 
coloca en su parte superior una lámina de papel aluminio, ajustando su cierre con el 
tapón adecuado para el vaso, antes de colocarlos en la posición prevista en el 
automuestreador (Figura VII.5c). 
 
Secuencia para determinación de factor: 

• Acondicionado: Se trata de realizar la purga de los conductos por los que 
circula el metanol y el reactivo Karl-Fischer y de sus buretas respectivas. Con 
este fin se emplean tres vasos vacíos (Figura VII.5a). 
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• Blanco: Para determinar la humedad que tiene el propio disolvente con el que 
se va a disolver la muestra: Metanol. También se usan vasos vacíos. 

• Factor del reactivo: En cada uno de los vasos destinados a la determinación 
del factor se coloca una gota de agua recientemente purificada, pesada con 

exactitud. El resultado de la factorización debe estar entre 4 y 6 y la RSD≤1%. 

• Bondad: Estos vasos también se les adiciona una gota de agua recientemente 
recogida del equipo de purificación de agua y pesada con exactitud.  
El resultado medio de la bondad reportado por el equipo debe quedar en un 

valor comprendido entre 99,0% y 101,1% y la RSD≤1%. 

• Fin de secuencia: Una vez terminada la factorización el electrodo debe 
quedar sumergido en un vaso que contiene metanol, para evitar 
cristalizaciones en los conductos del reactivo, del metanol y del electrodo. 

 
La generación de los resultados de la humedad por este método se acompaña del 
valor del factor y bondad y sus RSD. 
 
Secuencia para determinación de la humedad de muestras: 

• Acondicionado: Se emplea un vaso vacío. 

• Blanco: Por duplicado. 

• Determinación de la humedad de la muestra(s): por duplicado se pesa 
con exactitud una cantidad de aproximada alrededor de 0,5000 g de muestra 
problema. 

• Fin de secuencia: Una vez terminada la factorización el electrodo queda 
sumergido en un vaso que contiene metanol, para evitar cristalizaciones en los 
conductos del reactivo, del metanol y del electrodo (Figura VII.5c). 

 
VII.2.3. Microscopia electrónica de barrido 
 
La microscopía electrónica de barrido SEM (Scanning Electron Microscope), a diferencia 
de la microscopía óptica, utiliza un haz de electrones en lugar de un haz de luz  para 
formar la imagen y las lentes no son sólidas sino electromagnéticas evitando la 
interacción con el aire lo cual se logra generando vacío. El primer paso para la 
preparación de las muestras que no sean metales es convertirlas en conductoras, por 
medio del recubrimiento  con una capa delgada de un metal, como el oro. La técnica 
de preparación de las muestras se denomina “sputtering” o pulverización catódica. 
 
En microscopía de barrido se aprovecha el efecto que se produce cuando un electrón 
del haz pasa muy cerca del núcleo de un átomo de la muestra, proporcionando la 
suficiente energía a uno o varios de los electrones interiores para saltar fuera. Estos 
electrones al ser de muy baja energía (por debajo de 5eV), deben encontrarse muy 
cerca de la superficie para poder escapar, esta es la razón por la cual proporcionan 
una valiosa información topográfica de la muestra (Figura VII.6). 

https://www.wikizero.com/es/Electrones
https://www.wikizero.com/es/Luz
https://www.wikizero.com/es/Metal
https://www.wikizero.com/es/Oro
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Figura VII.6. Esquema de equipo SEM (14) 

 
Posteriormente, los electrones acelerados, dentro de un campo eléctrico, son 
detectados por lentes que miden la cantidad e intensidad de los electrones que 
devuelve la muestra, siendo capaz de mostrar en una pantalla la figura de la muestra 
bajo análisis con alta resolución y un aumento hasta de 300.000 veces su tamaño 
original. Para determinar la morfología de las muestras se empleó el Microscopio 
electrónico de barrido (SEM) Zeiss DSM 950 del Centro de apoyo a la investigación 
(CAI), de la Facultad de Ciencias de la Universidad de Alcalá, que consta de una 
lámpara de tungsteno que genera un haz de electrones secundarios que permite la 
obtención de imágenes de alta resolución (aumentos de hasta 300.000X) (Figura 
VII.7).  
 

 
Figura VII.7. Equipo SEM Zeiss DSM 950. UAH 
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Para la visualización de las imágenes las muestras a 500X, 3000X y 5000X se llevó a 
cabo un tratamiento previo de recubrimiento superficial (en un evaporador catódico) 
con una película de oro de 25 nm, para convertir las muestras objeto de estudio en 
materiales conductores. 
 
VII.2.4. Espectroscopía infrarroja (FTIR)  
 
El estudio de la interacción entre la radiación electromagnética IR y las resonancias 
vibracionales o rotacionales de cada molécula, en función de su densidad electrónica 
y de la distribución estructural de sus grupos químicos, es en lo que se basa la técnica 
de espectroscopía infrarroja (11). La absorción de radiación IR sólo ocurre si el 
momento dipolar permanente de la molécula cambia con una resonancia vibracional 
o rotacional, y como técnica es sólo efectiva en moléculas con enlaces covalentes.  
 
La simetría molecular se relaciona directamente al momento dipolar permanente. 
Normalmente, la radiación infrarroja usada en la mayoría de los espectrofotómetros 
comerciales se encuentra en longitudes de onda entre 2,5 y 50 μm, lo que 
corresponde a frecuencias entre 4000 y 200 cm-1. 
  
En los dispositivos la energía desprendida durante la excitación de las moléculas se 
recoge por un detector y se transforma por un transductor en una señal basada en 
diferencias de potencial. El resultado final es un espectro de absorción IR, que 
representa la intensidad de energía absorbida, frente a la longitud de onda. Con el 
desarrollo de la espectrofotometría infrarroja por la transformada de Fourier, FTIR, 
se incrementaron las aplicaciones de análisis cualitativo y cuantitativo para la 
caracterización de principios activos de interés farmacéutico (11,17-20). 
 

 
Figura VII.8. Spectrum 2000 Perkin Elmer ® System 2000FT-IR.UAH 

 
Debido a que el espectro vibracional de cada molécula es generalmente único, la 
técnica ofrece una gran selectividad pues permite establecer diferencias pequeñas 
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entre moléculas muy similares siendo por tanto eficaz en la determinación de 
cambios polimórficos (18,21,22). También tiene especial interés en la determinación 
del grado de polimerización, o en estudios de estabilidad, para caracterizar los 
productos de degradación (22). 
 
El equipo usado, mostrado en la Figura VII.8, es el espectrofotómetro infrarrojo por 
transformada de Fourier. Spectrum 2000 spectrometer. Perkin Elmer® System 
2000FT-IR, con resolución 1 cm-1. 
 
VII.2.5. Difracción por rayos X  
 
Los rayos X utilizados en la técnica de difracción son ondas electromagnéticas con 
longitudes de onda λ, que oscilan entre 0,05 y 0,25 nm, que en sólidos cristalinos 
equivale a la distancia entre planos de átomos (23). Los rayos X, descubiertos en 1895 
por el físico alemán Röntgen, recibieron ese nombre porque se desconocía su 
naturaleza y a diferencia de la luz ordinaria, era invisibles, viajaban en línea recta y 
ennegrecían las películas fotográficas.  
 
La técnica de difracción de fotones de rayos X o cristalografía de rayos X se produce 
cuando el haz monocromático de rayos X incide sobre la estructura cristalina objeto 
de estudio.  
 
Los cristales pueden definirse como sólidos compuestos de átomos ordenados en un 
patrón periódico tridimensional. La periodicidad es la característica que diferencia a 
los sólidos cristalinos de los amorfos. 
 
Un cristal se diferencia de otro por tener una simetría particular en las ordenaciones 
regulares de los átomos que lo constituyen. Cuando los rayos X inciden sobre la 
muestra se produce cierta dispersión propia de la estructura cristalina sobre la que 

está incidiendo, con valores de longitud de onda λ y ángulos de dispersión 
particulares, (Figura VII.9), según la ley de Bragg (Ec. VII.6): 
 

nλ = 2d sen θ 𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟔 
 

en la que “d” es la distancia entre los planos interatómicos que producen la 

difracción, n se denomina orden de difracción y debe ser un número entero 
consistente con sen θ menor o igual que 1 (Figura VII.9). La difracción es 
esencialmente un fenómeno de dispersión. Los rayos son dispersados por un gran 
número de átomos dispuestos periódicamente en una red. Los átomos tienen unas 
relaciones de fase definidas que en la mayoría de las direcciones produce una 
interferencia destructiva de los rayos, pero en unas pocas direcciones provoca una 
interferencia constructiva y se forman rayos difractados. 
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Figura VII.9. Esquema difracción por rayos X 

 
Debido a la precisión y fiabilidad de la técnica de difracción por rayos X es una de 
las de mayor interés en investigación para dilucidar estructuras cristalinas, siendo sus 
mayores limitaciones se deben a la necesidad de trabajar con sistemas cristalinos, por 
lo que no es aplicable a disoluciones, a sistemas biológicos in vivo y a sistemas 
amorfos o a gases.  

 

 
Figura VII.10. Difractómetro Multi-propósito PAN analytical modelo X’Pert 
MPD (UCM)   

 
Para este trabajo se empleó el método de polvo y barrido de superficie (Figura 
VII.10). Cada muestra se sitúa sobre un portamuestras y se irradia con la radiación 
Ka del cobre.  
 
Los ángulos de incidencia van desde 0º hasta 35º y como condiciones de ensayo 
voltaje de 40 mV e intensidad de 55 mA. Los difractogramas obtenidos permiten 
conocer el grado de cristalinidad relativa de las muestras analizadas. 
 
VII.2.6. Espectrofotometría ultravioleta-visible 
 
Los métodos espectrofotométricos se basan en la determinación de la intensidad y la 
longitud de onda de la energía radiante o radiación electromagnética en la región 
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ultravioleta (UV) y visible (Vis) del espectro para una amplia variedad de iones y de 
moléculas orgánicas e inorgánicas (11,24). 
 
Las especies que absorben por lo general se clasifican de acuerdo con el tipo de 
niveles energéticos moleculares envueltos en la transición electrónica lo cual depende 
de los enlaces dentro del compuesto. Por tanto, esta energía variará en función del 
tipo y disposición de los grupos funcionales que conforman la estructura de la 
sustancia. La radiación necesaria para llegar a este estado de excitación dentro de la 
región ultravioleta o visible comprende longitudes de onda entre 150 y 800 nm. La 
energía producida por la excitación de los electrones de la muestra es medida por un 
detector, y transformada en impulsos electrónicos, que se traducen en el espectro de 
absorción de la sustancia o absorbancia. 
 
Para que la absorbancia del disolvente en el que va diluida una muestra no interfiera 
en las determinaciones, se establece al disolvente puro como referencia o blanco, 
para que la absorbancia sea descontada del total de la absorbancia de la muestra 
diluida. 
 
En nuestro estudio el disolvente de referencia o blanco con el que se realizarán todas 
las mediciones del espectro de absorción es el etanol, después de haber comprobado 
que no afecta a las mediciones. 
 
VII.2.6.1. Identificación por espectrofotometría UV y longitud de onda de 
máxima absorción 
 
Para determinar la longitud de onda a la cual cada principio activo es capaz de 
absorber mayor energía, se realiza un barrido en una zona amplia de longitudes de 
onda y se determina la longitud de onda donde la absorbancia es máxima y ésta se 
elige para ser utilizada en todas las determinaciones. 
 
VII.2.6.2. Elaboración de la recta patrón 
 
De acuerdo con la ley de Lambert-Beer, la absorbancia A se relaciona linealmente 
con la concentración de la especie absorbente, c en moles/litro, y con la longitud de 
la trayectoria de la radiación en el medio absorbente, b en cm, y con la absortividad 
a, que es una constante de proporcionalidad, según la ecuación siguiente: 
 
A= abc 

 
𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟕 

 
 



 
VII MATERIALES Y MÉTODOS 

 

 

 135 

Cuando la constante de proporcionalidad entre la absorbancia A y la longitud de la 

trayectoria b y la concentración c, es la absortividad molar Ɛ, la ley de Beer se puede 
expresar del siguiente modo: 
 

A = Ɛbc 𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟖 
 
Para comprobar el cumplimiento de la ley de Beer, se elabora una recta patrón (25), 
para la que se preparan diluciones de concentraciones perfectamente conocidas, de 

las que se determina el valor de absorbancia, A. La relación entre concentración y 
absorbancia es una línea recta para todo el intervalo de concentraciones estudiado, 
que tiene su inicio en el origen. 
 
Para la realización de la recta patrón, se parte de una disolución madre, cuya 
concentración varía en función del principio activo, la cual se diluye hasta conseguir 
un rango de concentraciones apropiado. Las unidades de concentración se expresan 
en μg/ml. Los datos se ajustan por el método de mínimos cuadrados, y se obtienen 
dos rectas de regresión, Ec. VII.9 y Ec. VII.10. Con el cálculo de estas ecuaciones, se 
comprueba que el coeficiente de determinación, R2, sea mayor de 0,985. 
 

Recta I A=f(C) → A = aC+ b 𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟗 
 
El valor de t de Student de a (pendiente) debe ser >2 (significativo), y el de b 
(ordenada en el origen) no debe diferir estadísticamente de cero (t<2) (b puede ser 
positivo o negativo; a siempre es positivo). 
 

Recta II C=f(A) → C = a’C + b’ 𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟏𝟎 
 
La Ec. VII.10 es de la recta patrón o de calibración que se utilizará para calcular las 
concentraciones desconocidas en función de las absorbancias experimentales, en las 
determinaciones de solubilidad. En este caso, la variable conocida es la absorbancia 
(variable independiente), y la concentración es la variable desconocida (variable 
dependiente). La absorbancia se determina por triplicado.  
 
VII.2.6.3. Validación de los métodos 
 
Se lleva a cabo un estudio de validación del método espectrofotométrico de cada 
principio activo, según las normas de Buenas Prácticas de Fabricación y Control de 
Calidad de Productos Farmacéuticos (2,14,26-30). 
 
La validación es aplicable tanto a los procesos de fabricación como a los métodos de 
análisis. Los resultados de los ensayos de validación de la técnica de 
espectrofotometría ultravioleta para la determinación del contenido del principio 
activo en disolución a saturación se muestran en el anexo 1 de esta memoria.  
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VII.3.  Cálculos teóricos para caracterización de materiales 
 
VII.3. 1. Cálculo del parámetro de solubilidad de las mezclas disolventes 
 

𝜹 = 𝝓𝒊𝜹𝒊 + (𝟏 − 𝝓𝒊)𝜹𝒋 𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟏𝟏 

 
En la Ec. VII.11  𝜹 es el parámetro solubilidad calculado, 𝜹𝒊, 𝜹𝒋, son los parámetros 

de solubilidad, y los parámetros ácidos y básicos de cada componente de la mezcla.  
i y j, son cada uno de los dos disolventes y el término,  𝝓, está referido a la fracción 
en volumen de etanol. 
 
Los valores obtenidos de este cálculo comparados con los valores teóricos obtenidos 
para el mismo parámetro de los principios activos estudiados permiten hacer una 
primera aproximación sobre la mezcla de codisolventes en la que previsiblemente 
habrá mayor afinidad y por tanto solubilidad.  
 
VII.3. 2.  Método teórico de Fedors para la predicción de la solubilidad 
 
Para calcular el parámetro de solubilidad de un principio activo 𝜹𝟐  por medio de la 
aplicación del método teórico de Fedors (31) se parte de la Ec. III.16, en la que, 𝜹,  es 
el parámetro de solubilidad, 𝜟𝑬,  la energía molar de vaporización y 𝜟𝑽,  el volumen 
molar de un compuesto. Ya explicado con anterioridad en el capítulo III. 
 

𝜹 = √   
𝜟𝑬

𝜟𝑽
     

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟏𝟔 

 
El valor teórico del parámetro de solubilidad de un principio activo, 𝜹𝟐 , es raramente 
recogido en la bibliografía, por lo cual Fedors propuso un método sencillo, rápido 
en el que la suma de las contribuciones de la energía molar de vaporización, 𝜮𝛥𝐸, y 

del volumen molar, 𝜮𝛥𝑽, de cada uno de los átomos o grupos de átomos que 
formarán parte de la estructura molecular se podrían emplear para tener una idea 
aproximada del parámetro de solubilidad experimental del compuesto (Ec. VII.12). 
 
El método de Fedors supone una contribución aditiva de los átomos y grupos 
funcionales de una molécula a su valor de parámetro de solubilidad. Puede expresarse 
en cal/cm3, en el sistema cegesimal o en MPa½, en el sistema internacional, si se 
emplea el factor de conversión entre los dos sistemas de unidades de 2,455. 
 

𝜹𝟐 = √   
𝜮𝛥𝐸

𝜮𝛥𝑽
     

𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟏𝟐 
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El conocimiento de este valor permite anticipar con aproximación razonable la 
composición de mezcla codisolvente en la que se esperaría encontrar mayor 
solubilidad, teniendo en cuenta que lo similar disuelve a lo similar (32). 

 
VII.4.  Determinación experimental de la solubilidad 
 
En matraces de 100 ml se prepararon baterías de 21 suspensiones tanto para el CLX 
como para el ETX, en las cuales se utilizaron proporciones definidas de disolvente, 
empezando por el disolvente de mayor polaridad (agua pura), e incrementando en 
proporciones del 10 %. Los matraces se colocaron en un baño termostatizado a 
temperatura controlada (35-15ºC) y con agitación continua (Figura VII.11 y Figura 
VII.12). Los estudios comenzaron a la temperatura de estudio más elevada. 
  

 
Figura VII.11. Esquema para determinación experimental de la solubilidad 

 
Las suspensiones con un ligero exceso de cada principio activo, para evitar 
contaminaciones, fueron preparadas con una cantidad de disolvente constante (50 
ml) para asegurar la obtención de una disolución saturada en equilibrio con la fase 
sólida. Para la toma de muestra se empleó el método de filtración. Las muestras se 
filtraron a través de membranas inertes Millex® GN nylon con diámetro de poro de 
0,20 μm, para refrendar la ausencia de partículas sólidas en las lecturas 
espectrofotométricas. La filtración se seleccionó como mecanismo de separación 
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mecánica, porque en comparación con otros métodos como la centrifugación o la 
sedimentación, logra excelentes resultados en cuanto reproducibilidad y exactitud. 
Para advertir posibles errores en la determinación de la solubilidad por la adsorción 
del soluto en el filtro, se purgó el mismo con la disolución saturada con el objeto de 
saturar los posibles sitios de adsorción. La cuantificación de la concentración se 
realizó después de alcanzar la saturación, cuyo tiempo fue previamente determinado, 
y considerando las precauciones de termostización de los sistemas de toma de 
muestra y filtración, y, además, el uso del ultrasonido durante un tiempo controlado.  
 
Las lecturas de absorbancia UV se realizaron a las longitudes de onda de máxima 
absorción anteriormente identificadas para cada principio activo. Los experimentos 
se realizaron por triplicado para cada una de las alícuotas filtradas de la disolución así 
como las respectivas diluciones gravimétricas con etanol 96 %.  Los valores se 
situaron en la zona de linealidad de la recta de calibración construida con anterioridad 
para cada principio activo. 
 
Las absorbancias experimentales se analizan estadísticamente, utilizando el valor del 

coeficiente de variación o desviación estándar relativa (𝑪𝑽) calculado con la Ec. 
VII.13. 
 

𝑪𝑽 =
𝑫𝑬

�̅�
∗ 𝟏𝟎𝟎   

 

𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟏𝟑 

 
en la que, 𝑫𝑬, es la desviación estándar de los resultados y �̅�, el promedio de las tres 
determinaciones realizadas para cada medida. 
 
VII.4.1. Determinación de la densidad 
 
La densidad de las disoluciones se realiza con la técnica del picnómetro y el cálculo 
utilizando la expresión de la Ec. VII.14: 
 

𝝆 =
𝑷 − 𝑷′

𝑽
 

 

𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟏𝟒 

 
en la que, 𝝆, es la densidad expresada en g/ml, 𝑷, es el peso del picnómetro con la 
disolución problema, 𝑷′, es el peso del picnómetro vacío y atemperado a la 
temperatura de estudio y 𝑽, es el volumen de la disolución filtrada. 
 
Para la determinación de la densidad se emplean picnómetros aforados de 10 ml de 
capacidad a la temperatura de estudio para cada muestra filtrada. Las medidas se 
realizan por triplicado. Para ello, se pesa el picnómetro con la muestra y vacío, para 
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tener los valores 𝑷 y 𝑷′ y se considera que el volumen del picnómetro es 𝑽=10 ml. 
Este procedimiento se empleó para poder expresar la solubilidad en fracción molar, 
𝑿𝟐. Se transforman los valores obtenidos de solubilidad experimental en molaridad 
𝑪𝟐,  a través de las rectas de calibración y se convierten en fracción molar, 𝑿𝟐, 
utilizando las densidades experimentales a cada temperatura de estudio (Figura 
VII.10). La determinación de las fracciones molares se explica en el siguiente 
epígrafe. 
 
VII.4.2. Determinación de las fracciones molares 
 
La fracción molar de los principios activos, 𝑿𝟐, es la expresión de solubilidad 
empleada en los modelos de predicción de solubilidad por brindar información sobre 
la participación de cada componente en la disolución. La conversión de los valores 
de concentración 𝑪𝟐, en molaridad a fracción molar 𝑿𝟐, se hace por medio del empleo 
de la siguiente expresión: 
 

𝑿𝟐 =
𝑪𝟐

𝑪𝟐 +
𝟏𝟎𝟎𝟎𝝆 − 𝑪𝟐𝑷𝑴𝟐

𝑷𝑴𝟏

 
𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟏𝟓 

 

en donde, 𝑷𝑴𝟏, es el peso molecular del sistema disolvente y 𝑷𝑴𝟐, es el peso 
molecular del soluto, 𝝆, es la densidad en g/ml y el valor de 1000 para expresarla en 

g/l. Para el cálculo del peso molecular del sistema disolvente, 𝑷𝑴𝟏, se usa la Ec. 
VII.16: 
 

𝑷𝑴𝟏 = 𝝓𝑷𝑴𝒅𝟏
+ (𝟏 − 𝝓)𝑷𝑴𝒅𝟐  𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟏𝟔 

 

en la cual , 𝑷𝑴𝒅𝟏, es el peso molecular del disolvente puro 𝟏, 𝑷𝑴𝒅𝟐
,  es el peso 

molecular del disolvente puro 𝟐 y 𝝓, la fracción en volumen del disolvente. 
 
VII.4.3. Determinación del tiempo de saturación en disolventes puros 
 
La determinación de las solubilidades experimentales de los principios activos se 
realiza tras haberse alcanzado el equilibrio termodinámico de solubilidad entre la fase 
disuelta y la fase sólida. Las discrepancias entre solubilidades procedentes de distintos 
laboratorios se deben a menudo a que no se realiza correctamente el estudio previo 
de disolución, y se mide la concentración antes de alcanzar el equilibrio. Los 
principios activos poco solubles requieren de un tiempo más o menos largo para 
lograr el equilibrio termodinámico, lo cual depende no sólo de la solubilidad de soluto 
y la naturaleza del disolvente empleado, sino también de otros factores como la 
agitación y la temperatura. Este periodo de tiempo hasta alcanzar la saturación es 
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mayor cuanto menor sea la solubilidad del fármaco. Si durante el tiempo de 
experimentación el principio activo presenta formas metaestables con una 
solubilidad mayor que la de su forma estable, puede dar lugar a error en la 
determinación de su valor de solubilidad. Por tanto, los valores de solubilidad 
experimentales sólo son reproducibles una vez se ha garantizado que el sistema ha 
llegado al equilibrio de solubilidad. Si se realizan mediciones previamente a este 
punto, los valores van a variar y por tanto no pueden ser usados convenientemente 
para la toma de decisiones sobre el comportamiento del principio activo.  
 
El procedimiento de actuación es el siguiente, en matraces de 100 ml se añade una 
ligera cantidad en exceso de cada uno de los principios activos seleccionados en 50 
ml de cada uno de los tres disolventes puros: agua, etanol y acetato de etilo. Se 
determina la concentración disuelta por espectrofotometría UV a diferentes tiempos 
prestablecidos (Figura VII.12).   
 

 
Figura VII.12. Baño termostatizado con agitación constante HETO® Type SBD50-1 bio. 
501828H 

 
Los resultados se plasman en una gráfica de concentración vs tiempo, la cual permite 
la visualización del tiempo que garantiza que se ha alcanzado una meseta asintótica 
o saturación. Se pueden observar dos tipos de perfiles de saturación (33,34): En el 
primer tipo la concentración se incrementa con el tiempo hasta alcanzar una asíntota, 
donde la concentración se mantiene constante durante varios días. En el segundo 
tipo la concentración primero aumenta y después disminuye de acuerdo con una 
cinética de primer orden, dando lugar a un pico antes de alcanzar la meseta de 
saturación. 
 
Aunque durante los experimentos de equilibrio pueden ocurrir transformaciones de 
fase, la situación no es tan complicada como parece porque frecuentemente sólo un 
polimorfo o solvato es estable en presencia de un disolvente particular Chang  (35) y 
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Shefter e Higuchi (36) atribuyen el pico inicial y descenso de concentración 
característicos del segundo tipo de perfil a la supersaturación de formas metaestables 
con respecto a la forma estable. Estos investigadores explican que el pico 
probablemente representa una corta fase de transición entre la forma metaestable y 
la estable. La velocidad de transformación de una forma a otra depende de la 
movilidad de las moléculas del sólido, del tipo de cambio estructural que tenga lugar 
y de factores relacionados con el medio disolvente empleado. De este modo, según 
Yalkowsky y Roseman (37), la velocidad de conversión de la forma metaestable a la 
forma estable será menor cuanto mayor sea la diferencia entre el empaquetamiento 
molecular de ambas formas. 
 
La cuantificación de las cantidades disueltas se realiza con una valoración 
espectrofotométrica. Las muestras se filtran con jeringas desechables acopladas a 
filtros Millex® GN nylon (0,20 μm), previamente atemperados a la temperatura de 
estudio. Esta temperatura fue de 35ºC, ya que es donde se obtienen los valores de 
solubilidad más elevados y por tanto se corresponde con los tiempos más altos para 
alcanzar la saturación, de forma que los resultados obtenidos a esta temperatura 
serían extrapolables al resto de temperaturas de experimentación. El filtrado 
obtenido se diluye con etanol 96º y la concentración en mg/ml se cuantifica mediante 
espectrofotometría UV a cada longitud de onda de máxima absorción. 
 
VII.5.  Solubilidad de las dispersiones sólidas (DS) 
 
Numerosos fármacos de gran interés farmacoterapéutico presentan baja 
biodisponibilidad oral debido principalmente a su escasa solubilidad acuosa (19). Una 
de las alternativas para aumentar la velocidad de disolución y la solubilidad de 
fármacos es la utilización de DS. Con el propósito de mejorar la solubilidad del CLX 
y ETX en agua, en este trabajo, se utilizó la técnica de evaporación de disolvente del 
principio activo disperso en un polímero (portador o carrier) (Figura VII.13).  
 

 
Figura VII.13. Rotavapor BUCHI B480 vacuum system B-169 
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Tanto el fármaco como el transportador (PVP-K30) se disuelven en un mismo 
disolvente (etanol), el cual es evaporado a presión reducida y temperatura apropiada 
para evitar la alteración de la preparación. Una vez obtenidas las disoluciones se 
mezclan y se trasladan a un rotavapor de vacío (Buchi Rotavapor R-114) para 
evaporar el disolvente a 70ºC hasta completar la evaporación. Las dispersiones 
sólidas obtenidas se caracterizan y se emplean para analizar el impacto en el aumento 
de la solubilidad en agua de las dispersiones sólidas preparadas con los principios 
activos a las temperaturas ensayadas para los compuestos originales. El método 
seguido en esta memoria para la elaboración de las dispersiones sólidas pasa por la 
preparación del rotavapor para su uso seguido del proceso de preparación 
propiamente dicho, tal y como  se describe a continuación. 
 
VII.5.1. Preparación del rotavapor  
 
El proceso de elaboración de dispersiones sólidas empleado el rotavapor, requiere la 
verificación de cada uno de los siguientes apartados, ver Figura VII.14: 
 

 
Figura VII.14. Preparación del rotavapor BUCHI B480 vacuum system B-169 

 

✓ Poner hielo en el recipiente (b) en el que se mantiene la trampa de vacío (c). 

✓ Llenar el baño de agua (d), encender la rotación (e) y encender y ajustar la 
temperatura a 70°C (f). 

✓ Verificar que el agua dentro de la bomba de vacío (g) esté cubriendo los dos 
ductos metálicos.  

✓ Ajustar el matraz redondo (h) con la pinza metálica (i) al refrigerante (j), para 
recoger el etanol absoluto recuperado. (Lubricar con vaselina) 

✓ Ajustar el matraz en forma de pera (a) con la porción de disolución, preparada, 
con el enganche negro (k). (Lubricar con vaselina) Nota: Giro del enganche negro 
a la izquierda para bajar y a la derecha para subir. 

✓ Abrir el grifo de agua que se encuentra detrás del equipo, para que empiece a 
correr por el refrigerante.  
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✓ Verificar que la espita del refrigerante (l) esté cerrada, para que el sistema quede 
preparado para hacer vacío. 

 
VII.5.2. Preparación de la dispersión sólida 
 
Una vez se ha preparado el equipo, se procede a la elaboración de la dispersión sólida, 
como se describe en las siguientes tres etapas (Tabla VII.4 y Figura VII.14). 
 
Tabla VII.4. Preparación de la DS 

 
 
VII.6.  Análisis termodinámico 
 
El análisis termodinámico de los resultados se realiza mediante la ecuación de van’t 
Hoff (Ec. III.20), empleando los resultados hallados por calorimetría diferencial de 
barrido (DSC) para cada principio activo y los provenientes de las determinaciones 
experimentales de solubilidad a las diferentes temperaturas ensayadas (35º - 15ºC). 
 

Etapa A. Preparación de la disolución

•A.1. Pesar 2 g del CLX o ETX según el caso y disolver en 400 ml de etanol absoluto.

•A.2. Pesar 4 g de PVP K-30 y disolver en 400 ml de etanol absoluto.

•A.3. Mezclar las disoluciones preparadas en A.1. y A.2.. Homogenizar.

•A.4. Colocar en matraz del rotavapor en forma de pera(a) una porción de aproximada 
de 200 ml de la disolución preparada en A.3.

Etapa B. Obtención de la dispersión sólida

•B.1. Una vez preparado el rotavapor, encender la bomba de vacío (m). (Interruptor en la 
parte posterior)

•B.2. Encender el rotavapor (n), ajustando la velocidad de rotación entre la 5ta o 6ta 
líneas blancas y bajar el sistema de tal modo que el matraz en forma de pera quede 
sumergido en el baño de agua a 70°C. Verificar nivel de agua a ±1cm del borde.

•B.3. Cada 15 minutos, aproximadamente, romper el vacío abriendo por unos 15 
segundos la espita del refrigerante (l).

•B.4. El proceso termina si se ha evaporado todo el disolvente y formado un residuo 
sólido sobre las paredes del matraz en forma de pera (a).

Etapa C. Apagado del equipo

•C.1. Apagar la bomba de vacío (m), (en la parte posterior).

•C.2. Cerrar el grifo de agua que está detrás del equipo.

•C.3. Romper el vacío abriendo la espita del refrigerante (l).

•C.4. Apagar el rotavapor (e) y dejar en el mínimo la velocidad (n).

•C.5. Retirar el matraz en forma de pera (a), que contiene el residuo sólido.

•C.6. Raspar sólido de las paredes y recolectar el polvo obtenido en vial marcado en 
desecador. 

•C.7. Repetir los pasos anteriores hasta agotar toda la disolución preparada en A.
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𝒍𝒏 𝑿𝟐 = − (
𝜟𝑯𝟐

𝒔

𝑹
) [

𝟏

𝑻 𝟐
𝑭

] + 𝒄𝒕𝒆 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟐𝟎 

 
La  representación gráfica de la Ec. III.20, es una recta de la forma y = ax + b, en la 
que el valor del logaritmo neperiano de la solubilidad expresada en fracción molar de 
soluto, 𝒍𝒏 𝑿𝟐,  es la variable dependiente (y), el término(1/𝑻𝟐

𝑭), en el que , 𝑻𝟐
𝑭, es la 

temperatura de fusión del principio activo determinada, es la variable dependiente 
(x), la pendiente (a) es el término (𝜟𝑯𝟐

𝒔 /𝑹) y el valor de la constante es b que 
corresponde a la ordenada en el origen. Cuando x=0, el valor de y es constante=b. 
La entalpía de disolución  𝜟𝑯𝟐

𝒔 , se calcula a través de la Ec. IV.18, en la que 𝑹, es la 
constante de los gases ideales 8,3145 𝐽/𝐾𝑚𝑜𝑙. 
 

𝜟𝑯𝟐
𝑺  =  −(𝒑𝒆𝒏𝒅𝒊𝒆𝒏𝒕𝒆) 𝑹 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟖 

 
y para calcular el valor de la entropía de disolución, 𝜟𝑺𝟐

𝑺, se emplea la Ec. IV.20.  
 

𝜟𝑺𝟐
𝑺  = (𝒊𝒏𝒕𝒆𝒓𝒄𝒆𝒑𝒕𝒐 ) 𝑹 𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟐𝟎 

 
El tratamiento estadístico de valores termodinámicos así obtenidos se realiza con el 
programa NCSS (10) lo cual permite analizar la linealidad de las rectas de las gráficas 
de van’t Hoff. 

 
VII.7.  Métodos de predicción de la solubilidad 
 
El amplio rango de polaridad logrado por las mezclas binarias de los tres disolventes 
empleados permite la utilización de varios modelos de predicción de la solubilidad 
(38). Los modelos de predicción de la solubilidad de principios activos suponen un 
ahorro significativo de tiempo y recursos económicos en el diseño de formulaciones 
líquidas, por la disminución en el número de experimentos (39). 
 
En esta memoria se emplearán los métodos ya descritos en el capítulo V, con el fin 
de analizar la capacidad de predicción de éstos y contribuir a la información 
disponible para principios activos de características estructurales y fisicoquímicas 
equivalentes y contribuir en el conocimiento del comportamiento de los principios 
activos estudiados. 
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La solubilidad de los solutos depende de sus propiedades físicas, así como de las 
propiedades físicas del sistema disolvente, además de la temperatura y la presión a 
las que se lleve a cabo el proceso de disolución. La determinación de estas 
propiedades antes de llevarse a cabo el proceso y la comparación con las 
modificaciones encontradas sobre el soluto original después de él, brindan 
información valiosa para la investigación y desarrollo de sus formas farmacéuticas.  
 
VIII.1. Cálculo del parámetro de solubilidad de las mezclas disolventes 
 
El parámetro de solubilidad de las diferentes mezclas disolventes se calcula teniendo 
en cuenta la proporción relativa de cada componente y los valores teóricos de 
parámetros de solubilidad de los disolventes puros que aparecen en la literatura (Tabla 
VII.1). Para calcular el parámetro de solubilidad, 𝜹, de cada una de las mezclas 
codisolventes se empleará la Ec. VII.11. 
 

𝜹 = 𝝓𝒊𝜹𝒊 + (𝟏 − 𝝓𝒊)𝜹𝒋 𝑬𝒄. 𝑽𝑰𝑰. 𝟏𝟏 

 
Tabla VIII.1. Parámetros de solubilidad de mezclas disolventes 

  Φ δ δácido δbásico 

Fracción 
agua: 
etanol 

0,0 47,86 13,70 65,46 

0,1 45,73 14,03 60,04 

0,2 43,59 14,36 54,62 

0,3 41,46 14,68 49,20 

0,4 39,32 15,01 43,78 

0,5 37,19 15,34 38,36 

0,6 35,05 15,67 32,93 

0,7 32,92 16,00 27,51 

0,8 30,78 16,32 22,09 

0,9 28,65 16,65 16,67 

1,0 26,51 16,98 11,25 

Fracción 
etanol: 
acetato de 
etilo 

0,9 25,71 16,37 10,51 

0,8 24,91 15,75 9,78 

0,7 24,10 15,14 9,04 

0,6 23,30 14,52 8,31 

0,5 22,50 13,91 7,57 

0,4 21,70 13,30 6,83 

0,3 20,90 12,68 6,10 

0,2 20,09 12,07 5,36 

0,1 19,29 11,45 4,63 

0,0 18,49 10,84 3,89 

 

El término 𝝓 en la Ec. VII.11 (Tabla VIII.1) hace referencia a la fracción en volumen 
de etanol (Et) calculada con la Ec. III.14; 𝜹, es el parámetro de solubilidad calculado 
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(δ, δácido, δbásico) 𝜹𝒊 y 𝜹𝒋, respectivamente que son los parámetros de solubilidad 

recogidos en la literatura y que aparecen en la Tabla VIII.1 para cada componente de 
la mezcla disolvente. El componente etanol (Et) es i y j es agua (W) o acetato de etilo 
(Ac) dependiendo de la fracción correspondiente. Como se puede observar el etanol 
puro es el que tiene mayor δácido, el agua pura es el disolvente con mayor δbásico y de 
mayor polaridad. En todos los casos los valores se van haciendo menores al disminuir 
la polaridad de la mezcla disolvente hasta llegar a los mínimos (acetato de etilo). 
 
VIII.2. Cálculo del parámetro de solubilidad de los principios activos 
 
Partiendo de las estructuras moleculares para los dos principios activos seleccionados 
(Figura VIII.1), se establece la variación de las contribuciones individuales a la energía 
molar de vaporización, ∆E (J/mol) al volumen molar, V2 (cm3/mol) a una temperatura 
dada para determinar sus parámetros de solubilidad totales empleando el método 
teórico de Fedors (1). En las Tablas VIII.2 y VIII.3 se muestra el cálculo para la 
obtención del volumen molar y el parámetro de solubilidad de ambos fármacos. El 
parámetro de solubilidad se ha calculado como la raíz cuadrada de la relación de la 
suma de todas las contribuciones de energía a la suma de todos los volúmenes del 
grupo. Los valores de contribuciones de la molécula adquirirán la propiedad de esos 
compuestos (2). Los valores obtenidos se expresan en el sistema cegesimal 
(cal/cm3)1/2 e internacional (MPa)1/2 empleando la equivalencia, 1 (MPa)1/2= 1 (J cm-

3)1/2= 2,0455 (cal cm-3)1/2. En el sistema internacional se emplea tanto (MPa)1/2 como 
(J cm-3)1/2. 
 

 
Figura VIII.1. Estructura molecular del celecoxib (a) y el etoricoxib (b) 
 
Las contribuciones de Fedors pueden dar resultados satisfactorios para la obtención 
de parámetros de solubilidad totales en compuestos puros, asimismo ofrece la ventaja 
de permitir una estimación sencilla, rápida y sin necesidad de determinaciones 
experimentales. De hecho, para moléculas relativamente simples, el método de 
Fedors resulta muy ventajoso. Es especialmente útil cuando la molécula tiene dos 
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partes como los surfactantes y las proteínas (3). Sin embargo, para las moléculas más 
complejas parece bastante menos adecuado. 
  

Tabla VIII.2. Cálculo del parámetro de solubilidad CLX 

 
 

Tabla VIII.3. Cálculo del parámetro de solubilidad ETX 

 
 
Por otro lado, se espera que el valor experimental del parámetro de solubilidad difiera 
del valor calculado teóricamente por este método de contribución de grupos (1), ya 
que presenta el inconveniente de mostrar ciertas desviaciones especialmente para 
compuestos con estructuras aromáticas como las que poseen el CLX y ETX. 
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VIII.3. Humedad 
 
La humedad se determinó empleando la técnica de Karl Fisher para el CLX y el ETX. 
Los resultados se muestran en la Tabla VIII.4 y Figura VIII.2. Se puede observar que 
los dos principios activos tienen muy baja humedad, es decir, son prácticamente 
anhidros.  
 

 
Figura VIII.2. Gráficas de valoración por KF de celecoxib y etoricoxib 

 
La calibración y el diseño del método han sido detallados previamente en el capítulo 
VII de esta memoria. 
 
Tabla VIII.4. Valores de humedad, utilizando la valoración de Karl Fischer 

 
El resultado del factor para las dos determinaciones, dentro del rango (4 a 6), asegura 
la bondad del método y es cercana al 100%, por otro lado, da la certeza de que tanto 
el reactivo como el equipo están en óptimas condiciones, esto indica que la secuencia 
de determinación de humedad se produjo bajo las mejores condiciones 
experimentales.  
 
El valor de desviación estándar relativa (RSD) es muy bajo (<1%), lo cual confirma 
la idoneidad de las condiciones de uso y muestra baja dispersión de resultados. 

Principio Activo % de agua en peso 

Celecoxib 0,05% 

Etoricoxib 0,06% 

Factor 
Valor  (4 – 6) RSD% 

5,3518 0,19 

Bondad 
Valor  (~100) RSD%≤1% 

99,93  0,16 
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VIII.4.  Cálculo de solubilidad ideal 
 

Los valores obtenidos mediante la técnica de DSC de temperatura de fusión, 𝑻𝟐
𝑭, en 

Kelvin, y entalpía de fusión, 𝜟𝑯𝟐
𝑭, en J/mol de los principios activos estudiados se 

muestran en la Tabla VIII.5. 
 

Tabla VIII.5. Parámetros para el cálculo de solubilidad ideal 

Principio 
Activo 

𝑻𝟐
𝑭 

(ºC) 
𝜟𝑯𝟐

𝑭 
(J/g) 

Masa molar 
(g/mol) 

Celecoxib 162,68 98,64  381,36 

Etoricoxib 133,51 68,74 358,84 

 

A partir de estos valores se calculó la solubilidad ideal, 𝑿𝟐
𝒊 , utilizando la siguiente 

ecuación: 

 
𝑻, es la temperatura de experimentación (288,15-308,15 K), 𝑹, la constante de los 
gases, 8,3145 en J/molK y 𝑻𝟐

𝑭, es la temperatura de fusión del fármaco. 
 
En la Tabla VIII.6, se puede observar que el principio activo de menor solubilidad y 
mayor punto de fusión es el CLX, con lo que se comprueba que la solubilidad y 
temperatura de fusión son inversamente proporcionales.  
 
Tabla VIII.6. Solubilidad ideal a temperatura T en Kelvin para CLX y ETX 

Principio 
activo 

TF
2 

(K) 
T 
(K) 

∆HF
2 

(KJ/mol) 
ln Xi

2 Xi
2 

Celecoxib 435,83 288,15 37,618 5,3205 0,0049 

293,15 5,0527 0,0064 

298,15 4,7938 0,0083 

303,15 4,5435 0,0106 

308,15 4,3014 0,0135 

Etoricoxib 406,66 288,15 24,667 3,0004 0,0498 

293,15 2,8248 0,0593 

298,15 2,6551 0,0135 

303,15 2,4910 0,0828 

308,15 2,3322 0,0971 

 

Esto no siempre se cumple así, como ocurre con la solubilidad en agua de la cafeína, 
es parecida a la del paracetamol, aunque el punto de fusión de la cafeína es mayor. 
Esto se puede relacionar con las interacciones que existen en disolución, que vienen 

𝒍𝒏 𝑿𝟐
𝒊 = −

𝜟𝑯𝟐
𝑭

𝑹
(

𝟏

𝑻
−

𝟏

𝑻 𝟐
𝑭 ) 

𝑬𝒄. 𝑰𝑰𝑰. 𝟖 
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determinadas por el segundo término de la ecuación de Hildebrand, la cual incluye 
los parámetros de solubilidad y el término U,  que se puede considerar constante. 
 
VIII.5. Identificación UV. Longitud de onda de máxima absorción 
 
La tabla que se presenta a continuación (Tabla VIII.7) muestra las longitudes de onda 
de máxima absorción y en la Figura VIII.3 a y b se exhiben los espectros ultravioletas 
obtenidos para ambos fármacos en etanol 96º (Et) en los que se evidencia la longitud 
de onda de máxima absorción, λmáx (nm) obtenida. 
 
Tabla VIII.7. Longitudes de onda de máxima absorción 

Principio activo Celecoxib Etoricoxib 

λmáx nm (Et) 253nm 235nm 

 
 

  
(a) Celecoxib (b) Etoricoxib 

Figura VIII.3. Espectros UV Vis de los principios activos 

 
VIII.6. Rectas de calibración 
 
Se procedió a la obtención de las rectas de calibración para ambos fármacos, a partir 
de la concentración media, desviación estándar de las tres concentraciones medidas 
(DE) y el coeficiente de variación (CV). Se comprobó que el intervalo de 
concentraciones medidas cumple la ley de Beer. 
 
VIII.6.1. Cálculo de la recta de calibración para el celecoxib 
 
En la Tabla VIII.8 se relacionan las absorbancias medias de las muestras (Ā), la 
desviación estándar (DE) y el coeficiente de variación (CV) de la absorbancia (A). A 
partir de una dilución madre de CLX con una concentración de 40,32 µg/ml se 
elaboró una batería de disoluciones de concentraciones conocidas (n=9), (Tabla 
VIII.8) de las que se determinó su absorbancia, A, a la longitud de onda de máxima 
absorción, previamente determinada, λ= 253 nm. Una vez ajustada la recta de 
regresión, se usó como medida de la bondad de ajuste lineal, el coeficiente de 
determinación R2, que fue superior a 0,995. Previamente, se hizo un barrido con una 
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disolución etanólica de cada principio activo para comprobar una posible absorción 
o interferencia con el disolvente elegido (Anexo 1). 
 

Tabla VIII.8. Datos para recta de calibración CLX 

CONCENTRACIÓN 

(µg/ml) A1 A2 A3 Ā DE CV 

  4,0 0,214 0,233 0,215 0,220 0,0107 4,86 

  6,0 0,329 0,333 0,331 0,331 0,0017 0,52 

  7,3 0,367 0,375 0,375 0,372 0,0044 1,19 

  8,1 0,434 0,437 0,426 0,432 0,0053 1,22 

10,1 0,522 0,520 0,522 0,522 0,0010 0,19 

11,3 0,586 0,591 0,582 0,586 0,0044 0,74 

12,1 0,638 0,639 0,642 0,640 0,0020 0,32 

14,1 0,744 0,745 0,746 0,745 0,0012 0,16 

16,1 0,845 0,843 0,847 0,845 0,0020 0,24 

 
En la Figura VIII.4 se muestra la recta de calibración, que representa los valores de 
absorbancia (A) en función de la concentración (C) para el CLX (Tabla VIII.8). 
 

 
Figura VIII.4. Recta patrón del celecoxib en etanol 96º 

 
VIII.6.2. Cálculo de la recta de calibración para el etoricoxib 
 
A partir de una dilución madre de ETX, con una concentración de 20,00 µg/ml se 
elaboró una batería de disoluciones de concentraciones conocidas (n=10), de las que 
se determinó su absorbancia (A) a la longitud de onda de máxima absorción 
previamente determinada, λmáx= 235 nm.  
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Tabla VIII.9. Datos para recta de calibración ETX 

CONCENTRACIÓN 

(µg/ml) A1 A2 A3 Ā DE CV 

1,0 0,086 0,090 0,079 0,085 0,0054 6,30 

2,0 0,164 0,160 0,161 0,162 0,0020 1,26 

3,0 0,232 0,236 0,234 0,234 0,0022 0,96 

4,0 0,309 0,313 0,318 0,313 0,0044 1,40 

5,0 0,389 0,397 0,399 0,395 0,0052 1,31 

5,4 0,420 0,418 0,422 0,420 0,0019 0,46 

6,0 0,491 0,490 0,486 0,489 0,0026 0,53 

7,0 0,534 0,529 0,533 0,532 0,0026 0,49 

8,0 0,609 0,618 0,606 0,611 0,0065 1,06 

9,0 0,693 0,692 0,700 0,695 0,0041 0,59 

 
En la Tabla VIII.9 se relacionan las absorbancias medias de las muestras, Ā, la 
desviación estándar, DE, y el coeficiente de variación, CV, de la absorbancia, A. La 
recta de calibración obtenida se muestra a continuación (Figura VIII.5).  
 

Figura VIII.5. Recta patrón del etoricoxib en etanol 96º 
 
El coeficiente de determinación R2, para esta curva también fue superior a 0,995, y 
la desviación estándar, DE, menor que 1, lo cual pone de manifiesto la bondad del 
ajuste lineal realizado. 
 
VIII.7. Determinación de las rectas de saturación en cada uno de los 
disolventes puros 
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VIII.7.1. Curvas de saturación CLX 
 
Se han elaborado estas curvas de saturación para garantizar que las determinaciones 
se realizarán después de haber logrado alcanzar el equilibrio de solubilidad y 
considerando los diferentes comportamientos en los diferentes disolventes.  
 
Las Tablas VIII.10 a VIII.12 recogen los resultados necesarios para determinar el 
tiempo en alcanzar la saturación del celecoxib a la temperatura más elevada de 
experimentación, 35 ºC, en los tres disolventes puros seleccionados, agua, etanol y 
acetato de etilo. Se presentan los resultados de las absorbancias (A1-A3) en los 
diferentes tiempos (días), la absorbancia media (Ā), la concentración media calculada 
(concm) expresada en mg/ml, además de la desviación estándar (DE) y el coeficiente 
de variación (CV) de la concentración, calculado, utilizando la ecuación Ec VII.12.  
 
Las muestras se introducen en un baño termostatizado con agitación constante en 
los tres casos hasta finalizar el proceso siguiendo el procedimiento anteriormente 
descrito. En el caso del agua, para acelerar la saturación, al séptimo día las se 
introdujeron suspensiones en un baño de ultrasonidos durante una hora y a 
continuación se reintrodujeron al baño de agitación hasta finalizar su proceso de 
saturación.  
 
Como es conocido, los ultrasonidos se propagan a través de una serie de olas de 
compresión y expansión que viajan a través de un medio como el líquido. El ciclo de 
expansión de los ultrasonidos puede generar suficiente presión negativa cómo para 
romper las fuerzas de cohesión de las moléculas. 
 
Tabla VIII.10. Saturación del celecoxib en agua 
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Tabla VIII.11. Saturación del celecoxib en etanol 

 
 
Tabla VIII.12. Saturación del celecoxib en acetato de etilo 

 
 
En la Figura VIII.6 se muestran las curvas de saturación del celecoxib en agua, etanol 
y acetato de etilo. Se observa que el CLX es muy poco soluble en agua (0,002 mg/ml), 
y tarda aproximadamente 10 días en alcanzar la saturación.  
 
En la curva de saturación en etanol, la concentración disuelta aumenta inicialmente 
hasta alcanzar un pequeño máximo a los 4 días (137 mg/ml), y posteriormente 
decrece mínimamente obteniéndose una meseta asintótica (120 mg/ml) a partir del 
sexto día. Shefter e Higuchi en su trabajo sobre solvatos (4), atribuyen el descenso 
de concentración después del máximo a una supersaturación de las formas 
metaestables con respecto a la forma estable.  
 
La velocidad de transformación de una forma en otra depende de la movilidad de las 
moléculas del sólido, del tipo de cambio estructural que tenga lugar y de factores del 
medio. Así, la velocidad de conversión desde la forma metaestable a la forma más 
estable será menor cuanto mayor diferencia exista entre el empaquetamiento 
molecular de ambas formas, tal como fue explicado por Yalkowsky y Banerjee (5). 
El resultado obtenido en el acetato de etilo es similar en relación con el tiempo para 
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alcanzar la saturación (6 días), pero como se observa en la Fig. VIII.6 la solubilidad 
en este disolvente es mucho mayor que en los anteriores (427 mg/ml).  
 

 
Figura VIII.6. Curvas de saturación del celecoxib en agua, etanol y acetato de etilo 

 
VIII.7.2. Curvas de saturación ETX 
 
En las Tablas VIII.13 a VIII.15 se presentan los valores de absorbancia (A1-A3) y 
promedio (Ā) a los diferentes tiempos (días), concentración media (concm) expresada 
en mg/ml, la desviación estándar (DE) y el coeficiente de variación (CV) de la 
concentración, utilizados para determinar el equilibrio de solubilidad a 35 ºC en agua, 
etanol y acetato de etilo, respectivamente.  
 
Del mismo modo que el empleado para el celecoxib, las suspensiones se introdujeron 
en un baño termostatizado a 35 ºC, con agitación constante, en los tres disolventes 
puros seleccionados, no obstante, para este fármaco no se recurrió al uso del baño 
de ultrasonidos para acelerar la saturación en agua pues los valores obtenidos, si bien 
fueron bajos, permitieron su correcta medición a los tiempos prefijados. 
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Tabla VIII.13. Saturación del etoricoxib en agua 

 
 
Tabla VIII.14. Saturación del etoricoxib en etanol 

 
 
Tabla VIII.15. Saturación del etoricoxib en acetato de etilo 
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La Figura VIII.7  muestra las curvas de saturación del ETX en agua, etanol y acetato 
de etilo. Se observa que el ETX también es muy poco soluble en agua (0,137 mg/ml), 
aunque el tiempo que tarda en alcanzar la saturación es mucho menor, 
aproximadamente 3 días.  
 
En la curva de etanol, la concentración disuelta aumenta inicialmente hasta alcanzar 
un pequeño máximo al primer día (85 mg/ml) y en la de acetato de etilo se observa 
un máximo a los dos días (152 mg/ml).  
  

 
Figura VIII.7. Curvas de saturación del etoricoxib en agua, etanol y acetato de etilo 

 
El comportamiento que se observa en la representación gráfica revela para el Et un 
rápido aumento inicial hasta el máximo, seguido por un ligero decrecimiento 
manteniendo sus valores alrededor del máximo inicial, durante el resto del estudio, 
en forma de meseta a diferencia de lo ocurrido con el Ac que después del máximo 
del segundo día presenta un decrecimiento lo cual es del mismo modo atribuible a la 
supersaturación de las formas metaestables explicado por Shefter e Higuchi (4).  
 
VIII.8. Solubilidades experimentales 
 
Con el objetivo de estudiar la variación de la solubilidad de un principio activo en 
función de la temperatura y la polaridad del medio, se elaboraron suspensiones en 
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las que se modificó gradualmente el porcentaje de disolvente que compone la mezcla 
disolvente. Para ello, se determinaron las solubilidades experimentales de los dos 
fármacos en mezclas etanol-agua y etanol-acetato de etilo, en un rango de 
temperaturas 35-15 ºC. A partir de estos datos se podrá predecir la solubilidad de 
estos compuestos aplicando los diferentes modelos de predicción de solubilidad 
propuestos.  
 
Las mezclas utilizadas cumplen los siguientes requisitos:  
 

- Amplio intervalo de polaridad, 18,49 MPa1 /2 para el agua y 47,87 MPa1/2 para 
el acetato de etilo. 

- Poseen un componente común, el etanol y dos codisolventes con distintas 
propiedades ácido-base, el agua (ácido y base de Lewis) y el acetato de etilo 
(base de Lewis). 

 
Esto nos permite comparar la conducta de ambos principios activos en mezclas con 
distintas características dadoras/aceptoras de enlace de hidrógeno, y obtener y 
estudiar consecuentemente los diferentes perfiles de solubilidad.  
 
Como se ha explicado previamente, la determinación de la solubilidad experimental 
se ha realizado por espectrofotometría ultravioleta-visible. Esta técnica reúne las 
características adecuadas para determinar las concentraciones de fármaco presentes 
en las disoluciones saturadas, es decir, la solubilidad. En todos los casos, la 
determinación de la solubilidad experimental se realiza como se ha descrito 
anteriormente. Cada medida se realizó por triplicado. 
 
VIII.8.1. Perfil solubilidad CLX 
 
En las Tablas VIII.16 a VIII.20 se recogen los resultados experimentales necesarios 
para determinar la solubilidad en fracción molar, a 35 ºC-15 ºC, en los sistemas 
disolventes estudiados etanol-agua y etanol-acetato de etilo.  
 
En estas tablas se relaciona la absorbancia media de las muestras (Ā), concentración 
media de las disoluciones saturadas en molaridad (mol/l) calculadas a partir de la 
ecuación de la recta, C2 , y en fracción molar (X2); densidad media de las disoluciones 

ρ2 (g/mol), y la desviación estándar (DE)y el coeficiente de variación (CV) de la 
fracción molar. 
 
Los coeficientes de variación (Ec. VII.12) fueron inferiores al 6% en todos los casos, 
salvo algunas proporciones. 
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Tabla VIII.16. Solubilidad experimental del celecoxib a 35 ºC en agua-etanol 
y etanol-acetato de etilo 

 % 
etanol 

Ā C2(mol/l) ρ2 
(g/mol) 

X2 DE CV 

Fracción 
agua-
etanol 

    0 0,041 2,05E-06 1,0136 3,65E-08 0,0000 0,00000 

  10 0,110 5,49E-06 1,1413 1,01E-07 0,0000 0,00000 

  20 0,457 5,74E-05 0,9867 1,37E-06 0,0000 0,00000 

  30 0,270 1,35E-04 0,9727 3,69E-06 0,0000 0,00000 

  40 0,386 1,94E-03 0,9588 5,92E-05 0,0000 6,28044 

  50 0,342 8,57E-03 0,9411 2,93E-04 0,0000 2,40362 

  60 0,528 2,65E-02 0,9205 1,01E-03 0,0000 3,57606 

  70 0,513 6,43E-02 0,9038 2,75E-03 0,0000 0,39368 

  80 0,562 1,41E-01 0,8912 6,76E-03 0,0000 0,02868 

  90 0,474 2,38E-01 0,8722 1,30E-02 0,0011 8,74549 

100 0,391 3,27E-01 0,8622 2,00E-02 0,0008 3,76458 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

  90 0,430 5,40E-01 0,8900 3,82E-02 0,0049 12,74832 

  80 0,512 6,42E-01 0,9200 4,91E-02 0,0026 5,39000 

  70 0,296 7,42E-01 0,9473 6,18E-02 0,0112 18,11698 

  60 0,353 8,87E-01 0,9724 8,08E-02 0,0035 4,27918 

  50 0,406 1,02E+00 0,9915 1,02E-01 0,0007 0,68028 

  40 0,417 1,04E+00 1,0086 1,09E-01 0,0147 13,44734 

  30 0,430 1,08E+00 1,0219 1,18E-01 0,0037 3,16777 

  20 0,427 1,07E+00 1,0323 1,20E-01 0,0018 1,46051 

  10 0,427 1,07E+00 1,0332 1,26E-01 0,0099 7,86215 

    0 0,373 9,37E-01 1,0265 1,10E-01 0,0000 0,00000 
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Tabla VIII.17. Solubilidad experimental del celecoxib a 30 ºC en agua-etanol 
y etanol-acetato de etilo 

 % 
etanol 

Ā C2(mol/l) ρ2 
(g/mol) 

X2 DE CV 

Fracción 
agua-
etanol 

0 0,035 1,8E-06 1,0131 3,16E-08 0,0000 0,00 

10 0,087 4,3E-06 0,9999 9,07E-08 0,0000 0,00 

20 0,370 4,6E-05 0,9785 1,12E-06 0,0000 0,00 

30 0,207 1,0E-04 0,9739 2,82E-06 0,0000 0,00 

40 0,282 1,4E-03 0,9583 4,32E-05 0,0000 38,76 

50 0,260 6,5E-03 0,9405 2,23E-04 0,0000 2,34 

60 0,410 2,1E-02 0,9211 7,86E-04 0,0000 2,77 

70 0,398 5,0E-02 0,9042 2,12E-03 0,0000 2,19 

80 0,434 1,1E-01 0,8898 5,16E-03 0,0006 11,43 

90 0,395 2,0E-01 0,8742 1,06E-02 0,0001 0,57 

100 0,536 2,7E-01 0,8571 1,62E-02 0,0000 0,00 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 0,579 4,5E-01 0,8786 3,13E-02 0,0006 1,92 

80 0,440 5,5E-01 0,9142 4,08E-02 0,0026 6,35 

70 0,531 6,7E-01 0,9409 5,38E-02 0,0012 2,16 

60 0,316 7,9E-01 0,9641 7,00E-02 0,0028 3,97 

50 0,361 9,1E-01 0,9850 8,69E-02 0,0006 0,72 

40 0,380 9,5E-01 1,0027 9,59E-02 0,0032 3,31 

30 0,403 1,0E+00 1,0151 1,08E-01 0,0000 0,00 

20 0,403 1,0E+00 1,0277 1,12E-01 0,0070 6,31 

10 0,397 1,0E+00 1,0295 1,14E-01 0,0054 4,71 

0 0,345 8,7E-01 1,0241 9,92E-02 0,0072 7,25 
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Tabla VIII.18. Solubilidad experimental del celecoxib a 25 ºC en agua-etanol 
y etanol-acetato de etilo 

 % 
etanol 

Ā C2(mol/l) ρ2 
(g/mol) 

X2 DE CV 

Fracción 
agua-
etanol 

0 0,0305 1,53E-06 1,0146 2,72E-08 0,0000 0,00 

10 0,0669 3,36E-06 1,0015 7,00E-08 0,0000 0,00 

20 0,2718 3,41E-05 0,9872 8,17E-07 0,0000 0,00 

30 0,1667 8,36E-05 0,9784 2,26E-06 0,0000 0,00 

40 0,3871 9,71E-04 0,9622 2,95E-05 0,0000 0,00 

50 0,3749 4,70E-03 0,9439 1,60E-04 0,0000 1,16 

60 0,2872 1,44E-02 0,9232 5,47E-04 0,0000 0,47 

70 0,3493 3,50E-02 0,9032 1,48E-03 0,0001 3,54 

80 0,7654 7,68E-02 0,8854 3,62E-03 0,0000 1,07 

90 0,6338 1,59E-01 0,8632 8,50E-03 0,0002 2,82 

100 0,4233 2,12E-01 0,8511 1,25E-02 0,0001 1,12 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 0,3575 3,66E-01 0,8743 2,44E-02 0,0004 1,49 

80 0,4828 4,94E-01 0,9007 3,63E-02 0,0006 1,71 

70 0,2868 5,75E-01 0,9313 4,53E-02 0,0006 1,29 

60 0,3438 6,90E-01 0,9535 5,91E-02 0,0003 0,54 

50 0,4068 8,16E-01 0,9762 7,61E-02 0,0018 2,31 

40 0,4288 8,61E-01 0,9952 8,42E-02 0,0000 0,00 

30 0,4544 9,12E-01 1,0063 9,46E-02 0,0025 2,60 

20 0,4674 9,38E-01 1,0199 1,01E-01 0,0046 4,54 

10 0,4498 9,02E-01 1,0229 1,00E-01 0,0004 0,45 

0 0,3975 7,98E-01 1,0193 8,94E-02 0,0000 0,00 
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Tabla VIII.19. Solubilidad experimental del celecoxib a 20 ºC en agua-etanol 
y etanol-acetato de etilo 

 % 
etanol 

Ā C2(mol/l) ρ2 
(g/mol) 

X2 DE CV 

Fracción 
agua-
etanol 

0 0,026 1,33E-06 1,0148 2,36E-08 0,0000 0,00 

10 0,057 2,86E-06 1,0017 5,97E-08 0,0000 0,00 

20 0,213 2,67E-05 0,9857 6,41E-07 0,0000 0,00 

30 0,143 7,16E-05 0,9775 1,94E-06 0,0000 0,00 

40 0,567 7,12E-04 0,9632 2,16E-05 0,0000 0,36 

50 0,560 3,65E-03 0,9442 1,24E-04 0,0000 0,65 

60 0,828 1,08E-02 0,9237 4,09E-04 0,0000 2,64 

70 0,590 2,82E-02 0,9051 1,19E-03 0,0000 2,74 

80 0,953 5,98E-02 0,8862 2,79E-03 0,0000 1,26 

90 0,514 1,29E-01 0,8611 6,82E-03 0,0003 4,37 

100 0,363 1,82E-01 0,8475 1,07E-02 0,0004 3,34 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 0,640 3,21E-01 0,8691 2,12E-02 0,0009 4,09 

80 0,890 4,46E-01 0,8967 3,23E-02 0,0016 4,89 

70 0,507 5,19E-01 0,9261 4,02E-02 0,0047 11,68 

60 0,625 6,39E-01 0,9480 5,40E-02 0,0018 3,25 

50 0,737 7,55E-01 0,9720 6,89E-02 0,0000 0,00 

40 0,775 7,94E-01 0,9930 7,60E-02 0,0094 12,33 

30 0,825 8,45E-01 1,0070 8,52E-02 0,0006 0,76 

20 0,842 8,62E-01 1,0194 9,05E-02 0,0021 2,31 

10 0,803 8,22E-01 1,0216 8,88E-02 0,0027 3,06 

0 0,722 7,39E-01 1,0159 8,16E-02 0,0118 14,40 
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Tabla VIII.20. Solubilidad experimental del celecoxib a 15 ºC en agua-etanol 
y etanol-acetato de etilo 

 % 
etanol 

Ā C2(mol/l) ρ2 
(g/mol) 

X2 DE CV 

Fracción 
agua-
etanol 

0 0,018 9,25E-07 0,9437 1,77E-08 0,0000 0,00 

10 0,049 2,45E-06 1,0028 5,09E-08 0,0000 0,00 

20 0,156 1,96E-05 0,9877 4,71E-07 0,0000 0,00 

30 0,120 6,00E-05 0,9806 1,62E-06 0,0000 0,00 

40 0,281 3,52E-04 0,9673 1,07E-05 0,0000 0,00 

50 0,391 2,54E-03 0,9467 8,63E-05 0,0000 2,92 

60 0,625 8,15E-03 0,9266 3,08E-04 0,0000 1,94 

70 0,348 2,18E-02 0,9042 9,16E-04 0,0000 3,33 

80 0,719 4,51E-02 0,8844 2,10E-03 0,0000 2,09 

90 0,413 1,04E-01 0,8621 5,42E-03 0,0003 6,34 

100 0,157 1,61E-01 0,8462 9,34E-03 0,0003 3,71 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 0,263 2,69E-01 0,8656 1,74E-02 0,0007 3,82 

80 0,383 3,92E-01 0,8955 2,78E-02 0,0010 3,69 

70 0,461 4,72E-01 0,9252 3,58E-02 0,0009 2,60 

60 0,549 5,62E-01 0,9475 4,60E-02 0,0028 6,16 

50 0,775 7,94E-01 1,1131 6,16E-02 0,0000 0,00 

40 0,731 7,49E-01 0,9904 7,04E-02 0,0000 0,00 

30 0,770 7,88E-01 1,0053 7,79E-02 0,0015 1,95 

20 0,784 8,03E-01 1,0218 8,21E-02 0,0000 0,00 

10 0,733 7,51E-01 1,0203 7,90E-02 0,0000 0,00 

0 0,658 6,74E-01 1,0186 7,23E-02 0,0000 0,00 

 
El perfil de solubilidad representa la variación de la solubilidad frente al parámetro 
de solubilidad del disolvente, lo que permite observar la influencia de la polaridad y 
de la naturaleza del disolvente a las temperaturas de estudio (15 ºC – 35 ºC). En la 
Figura VIII.8 se muestra la fracción molar del CLX (𝑿𝟐) frente al parámetro de 
solubilidad de los sistemas disolventes empleados (1).  
 
La curva exhibe un sólo máximo de solubilidad en la mezcla del 80% acetato de etilo 
en etanol (19,29 MPa1/2) a todas las temperaturas. Esto indica que la solubilidad 
depende únicamente de la variación de la polaridad del medio y no de la naturaleza 
de sus componentes. El etanol produce una progresiva disminución de la polaridad 
del agua, con el consiguiente aumento de la solubilidad del principio activo (100 % 
etanol). Al añadir al etanol, un disolvente que es aprótico y menos polar, el acetato 
de etilo, y continúa aumentando la solubilidad hasta alcanzar el máximo de 
solubilidad (19,29 MPa1/2). 
 
En estudios previos de nuestro grupo de investigación (6-12) se observó un 
comportamiento similar al encontrado para el CLX en las mismas mezclas 



VIII. CARACTERIZACIÓN DEMATERIALES  
 

 170 

disolventes, si bien, la posición del máximo se localiza en la región memos polar, para 
las sales como en el caso del metamizol magnésico o naproxeno sódico(12), estos 

máximos aparecieron en 40% etanol-agua (2=39,40 MPa1/2) y  60% etanol-agua 

(2=35,05 MPa1/2), respectivamente.  
 
La naturaleza salina de los principios activos hace que la región menos polar de la 
curva de solubilidad se interprete como una disminución de las interacciones soluto-
disolvente, ya que el acetato de etilo es sólo aceptor de protones. 
 

 
Figura VIII.8. Perfil de solubilidad del celecoxib a varias temperaturas en mezclas agua-
etanol y etanol acetato de etilo 

 
VIII.8.2. Perfil solubilidad ETX 
 
Los resultados experimentales necesarios para determinar la solubilidad entre 35 ºC-
15 ºC, en los sistemas disolventes estudiados etanol-agua y etanol-acetato de etilo se 
presentan a continuación en las Tablas VIII.21 a VIII.25, siendo Ā, la absorbancia 
media de cada muestra, C2, la concentración media de las disoluciones saturadas en 
molaridad (mol/l) calculadas a partir de la ecuación de la recta, previamente obtenida, 
y X2 , la solubilidad expresada en fracción molar. Además se incluyen los valores de 

densidad media de cada disolución saturada, ρ2, en g/mol y, la desviación estándar 
(DE) y el coeficiente de variación (CV) de la fracción molar de solubilidad a cada 
temperatura. 
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Tabla VIII.21. Solubilidad experimental del etoricoxib a 35 ºC en agua-etanol 
y etanol-acetato de etilo 

 % 
etanol 

Ā C2(mol/l) ρ2 
(g/mol) 

X2 DE CV 

Fracción 
agua-
etanol 

0 0,281 2,03E-04 1,0127 3,63E-06 2,67E-08 0,73 

10 0,787 5,70E-04 0,9983 1,19E-05 1,15E-07 0,96 

20 0,877 1,59E-03 0,9858 3,82E-05 3,57E-07 0,93 

30 0,863 5,21E-03 0,9726 1,42E-04 1,58E-06 1,11 

40 0,922 1,67E-02 0,9570 5,14E-04 9,53E-07 0,19 

50 0,496 3,59E-02 0,9406 1,24E-03 1,45E-05 1,17 

60 0,143 5,20E-02 0,9246 2,00E-03 7,45E-06 0,37 

70 0,465 1,69E-01 0,9069 7,45E-03 8,52E-05 1,14 

80 0,165 1,49E-01 0,8957 7,11E-03 1,78E-04 2,50 

90 0,150 1,36E-01 0,8762 7,04E-03 2,49E-05 0,35 

100 0,609 2,21E-01 0,8466 1,31E-02 2,49E-04 1,91 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 0,138 2,50E-01 0,8737 1,57E-02 1,54E-04 0,98 

80 0,183 3,32E-01 0,8878 2,29E-02 3,32E-04 1,45 

70 0,485 4,40E-01 0,9141 3,30E-02 1,25E-03 3,78 

60 0,512 4,64E-01 0,9346 3,66E-02 3,18E-03 8,69 

50 0,617 5,59E-01 0,9531 4,75E-02 2,26E-03 4,75 

40 0,617 5,59E-01 0,9502 5,05E-02 9,42E-04 1,87 

30 0,609 5,51E-01 0,9662 5,14E-02 9,23E-04 1,80 

20 0,637 5,77E-01 0,9743 5,65E-02 3,08E-03 5,45 

10 0,255 4,63E-01 0,9610 4,66E-02 3,68E-04 0,79 

0 0,407 3,69E-01 0,9427 3,85E-02 9,25E-05 0,24 
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Tabla VIII.22. Solubilidad experimental del etoricoxib a 30 ºC en agua-etanol 
y etanol-acetato de etilo 

 % 
etanol 

Ā C2(mol/l) ρ2 
(g/mol) 

X2 DE CV 

Fracción 
agua-
etanol 

0 0,229 0,0002 1,0133 2,96E-06 8,671E-08 2,93 

10 0,608 0,0004 0,9995 9,22E-06 2,433E-07 2,64 

20 0,209 0,0013 0,9879 3,03E-05 9,497E-06 31,39 

30 0,648 0,0039 0,9751 1,06E-04 1,582E-06 1,49 

40 0,689 0,0125 0,9602 3,82E-04 3,184E-06 0,83 

50 0,725 0,0263 0,9451 9,00E-04 7,299E-07 0,08 

60 0,122 0,0442 0,9271 1,69E-03 1,759E-06 0,10 

70 0,387 0,1402 0,9069 6,13E-03 1,959E-04 3,20 

80 0,119 0,1078 0,8919 5,09E-03 3,018E-05 0,59 

90 0,122 0,1107 0,8751 5,70E-03 3,505E-05 0,61 

100 0,467 0,1691 0,8480 9,80E-03 8,562E-05 0,87 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 0,202 0,1830 0,8670 1,14E-02 2,484E-05 0,22 

80 0,256 0,2318 0,8769 1,56E-02 1,101E-03 7,05 

70 0,386 0,3493 0,8934 2,60E-02 3,240E-06 0,01 

60 0,411 0,3722 0,9096 2,93E-02 2,492E-05 0,09 

50 0,527 0,4774 0,9237 4,08E-02 3,239E-04 0,79 

40 0,510 0,4624 0,9345 4,11E-02 7,195E-04 1,75 

30 0,566 0,5131 0,9466 4,83E-02 1,003E-04 0,21 

20 0,538 0,4875 0,9562 4,74E-02 5,350E-05 0,11 

10 0,390 0,3529 0,9439 3,50E-02 8,674E-05 0,25 

0 0,345 0,3129 0,9399 3,22E-02 2,228E-04 0,69 
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Tabla VIII.23. Solubilidad experimental del etoricoxib a 25 ºC en agua-etanol 
y etanol-acetato de etilo 

 % 
etanol 

Ā C2(mol/l) ρ2 
(g/mol) 

X2 DE CV 

Fracción 
agua-
etanol 

0 0,184 0,0001 1,0148 2,38E-06 1,27E-07 5,33 

10 0,486 0,0004 1,0021 7,35E-06 1,76E-07 2,39 

20 0,150 0,0009 0,9909 2,17E-05 7,14E-07 3,29 

30 0,416 0,0025 0,9780 6,81E-05 2,42E-07 0,36 

40 0,501 0,0091 0,9638 2,77E-04 4,11E-07 0,15 

50 0,632 0,0229 0,9483 7,82E-04 1,02E-06 0,13 

60 0,222 0,0403 0,9278 1,54E-03 1,24E-05 0,81 

70 0,280 0,1015 0,9081 4,37E-03 1,60E-04 3,65 

80 0,261 0,0945 0,8913 4,44E-03 7,05E-06 0,16 

90 0,294 0,1066 0,8753 5,48E-03 3,87E-06 0,07 

100 0,324 0,1174 0,8439 6,70E-03 5,16E-05 0,77 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 0,408 0,1477 0,8630 9,07E-03 2,32E-05 0,26 

80 0,469 0,1699 0,8727 1,12E-02 7,42E-05 0,66 

70 0,766 0,2778 0,8843 2,03E-02 1,29E-04 0,64 

60 0,899 0,3257 0,8999 2,54E-02 1,70E-04 0,67 

50 0,457 0,4138 0,9144 3,48E-02 4,17E-04 1,20 

40 0,566 0,4099 0,9266 3,60E-02 2,18E-04 0,61 

30 0,497 0,4501 0,9351 4,19E-02 8,49E-04 2,03 

20 0,474 0,4297 0,9500 4,11E-02 4,51E-04 1,10 

10 0,830 0,3009 0,9397 2,94E-02 8,03E-05 0,27 

0 0,184 0,2745 0,9411 2,79E-02 1,37E-03 4,91 
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Tabla VIII.24. Solubilidad experimental del etoricoxib a 20 ºC en agua-etanol 
y etanol-acetato de etilo 

 % 
etanol 

Ā C2(mol/l) ρ2 
(g/mol) 

X2 DE CV 

Fracción 
agua-
etanol 

0 0,148 0,0001 1,0148 1,91E-06 4,07E-08 2,13 

10 0,374 0,0003 1,0024 5,66E-06 4,83E-08 0,85 

20 0,111 0,0007 0,9911 1,60E-05 5,58E-07 3,48 

30 0,311 0,0019 0,9796 5,09E-05 1,07E-06 2,11 

40 0,308 0,0056 0,9657 1,70E-04 4,29E-07 0,25 

50 0,448 0,0162 0,9500 5,52E-04 7,77E-07 0,14 

60 0,183 0,0331 1,0148 1,15E-03 2,79E-06 0,24 

70 0,230 0,0835 0,9062 3,58E-03 1,56E-04 4,35 

80 0,188 0,0682 0,8883 3,18E-03 3,13E-06 0,10 

90 0,229 0,0830 0,8713 4,25E-03 3,30E-04 7,77 

100 0,249 0,0901 0,8394 5,12E-03 1,05E-05 0,21 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 0,295 0,1071 0,8621 6,49E-03 1,96E-04 3,02 

80 0,341 0,1237 0,8681 8,08E-03 3,15E-05 0,39 

70 0,563 0,2040 0,8793 1,46E-02 5,64E-04 3,86 

60 0,711 0,2578 0,8949 1,98E-02 6,85E-04 3,46 

50 0,366 0,3319 0,9081 2,74E-02 4,27E-04 1,56 

40 0,400 0,3628 0,9173 3,18E-02 2,75E-03 8,65 

30 0,406 0,3683 0,9323 3,36E-02 3,47E-03 10,32 

20 0,398 0,3610 0,9389 3,43E-02 1,36E-03 3,97 

10 0,707 0,2562 0,9394 2,47E-02 6,00E-04 2,42 

0 0,269 0,2440 0,9432 2,45E-02 5,32E-04 2,17 
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Tabla VIII.25. Solubilidad experimental del etoricoxib a 15 ºC en agua-etanol 
y etanol-acetato de etilo 

 % 
etanol 

Ā C2(mol/l) ρ2 
(g/mol) 

X2 DE CV 

Fracción 
agua-
etanol 

0 0,120 8,72E-05 1,0145 1,56E-06 4,19E-08 2,70 

10 0,265 1,92E-04 1,0025 4,00E-06 3,43E-08 0,86 

20 0,101 4,58E-04 0,9925 1,09E-05 9,05E-08 0,83 

30 0,276 1,25E-03 0,9819 3,37E-05 2,38E-07 0,71 

40 0,217 3,93E-03 0,9692 1,19E-04 3,22E-06 2,71 

50 0,318 1,15E-02 0,9526 3,89E-04 5,96E-06 1,53 

60 0,127 2,30E-02 0,9325 8,68E-04 0,00E+00 0,00 

70 0,176 6,39E-02 0,8869 2,78E-03 1,05E-04 3,77 

80 0,308 5,58E-02 0,8959 2,57E-03 1,45E-05 0,56 

90 0,399 7,24E-02 0,8755 3,67E-03 6,32E-05 1,72 

100 0,402 7,29E-02 0,8532 4,04E-03 9,57E-05 2,37 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 0,523 9,47E-02 0,8634 5,71E-03 4,89E-07 0,01 

80 0,288 1,04E-01 0,8703 6,74E-03 8,46E-06 0,13 

70 0,907 1,64E-01 0,8731 1,17E-02 2,81E-05 0,24 

60 0,562 2,04E-01 0,8893 1,55E-02 2,72E-04 1,76 

50 0,284 2,57E-01 0,9021 2,09E-02 4,45E-05 0,21 

40 0,324 2,94E-01 0,9155 2,52E-02 3,94E-04 1,56 

30 0,341 3,09E-01 0,9250 2,78E-02 6,16E-04 2,21 

20 0,326 2,95E-01 0,9348 2,76E-02 6,87E-05 0,25 

10 0,569 2,06E-01 0,9366 1,96E-02 2,38E-05 0,12 

0 0,223 2,02E-01 0,9382 2,01E-02 1,21E-04 0,60 

 
A continuación, la Figura VIII.9 representa la variación de la solubilidad expresada 
en fracción molar (X2) frente al parámetro de solubilidad de las mezclas disolventes 

(2), para el ETX a cada temperatura. El valor alto de polaridad del agua se ve 
disminuido por efecto de la adición de fracciones cada vez mayores de etanol, lo cual 
lleva consigo un aumento de la solubilidad del ETX hasta llegar al 100 % de etanol. 
El aumento de solubilidad continua desde este punto cuando al etanol, se le adiciona 
un disolvente aprótico y menos polar, como el acetato de etilo, hasta alcanzar un 
único máximo de solubilidad en la mezcla 70% acetato de etilo en etanol (19,7 
MPa1/2).  
 
La presencia de un único máximo de solubilidad indica que la variación de solubilidad 
depende esencialmente de cambios de la polaridad total de las mezclas (representadas 

por el parámetro de solubilidad de Hildebrand, 1, y está poco influida por la 
naturaleza de sus componentes (diferencias de capacidad de enlace de hidrógeno de 
las mezclas), como se observó con el alopurinol (7,12). El parámetro de solubilidad 

total del CLX y del ETX es 2  20 MPa1/2, valor inferior a 25 MPa1/2, lo que implica 
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un comportamiento como el descrito por Peña y cols. (8,10,11,13) para otros 
principios activos donde se confirmaba que valores de parámetro de solubilidad 
inferiores a 25 MPa1/2 siempre exhibían un único máximo de solubilidad. 
 

 
Figura VIII.9. Perfil de solubilidad del etoricoxib a varias temperaturas en mezclas agua-
etanol y etanol-acetato de etilo 

 
VIII.9. Calorimetría diferencial de barrido (DSC) 
 
La temperatura de fusión y la entalpía molar de fusión del CLX (1) son 𝑻𝑭 =162,68 
ºC y 𝜟𝑯𝑭 = 98,64 J/g, respectivamente a una velocidad de calentamiento constante 
de 10 ºC/min (Figura VIII.10). Todos los estudios de caracterización se realizaron 
por triplicado.  
 

 
Figura VIII.10. Termograma del celecoxib materia prima 
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Se obtuvieron los termogramas de las fases sólidas en equilibrio con los sistemas 
disolventes estudiados (Figura VIII.11). La línea base plana sugirió que no había 
transiciones de fase o exceso de contenido de disolvente anteriormente a la fusión 
inicial. Los termogramas de la fase sólida después del equilibrio con las disoluciones 
saturadas no difirieron de los encontrados para el polvo original, en todos los casos, 
presentando curvas similares al celecoxib cristalino con valores muy similares de 
puntos de fusión y calores de fusión. Se observa un perfil semejante, que indica que 
las mezclas de disolventes no inducen cambios en la fase sólida, como el 
polimorfismo o los solvatos.  
 
La literatura hace una amplia referencia al polimorfismo para CLX (14). Se han 
identificado varias formas polimórficas llamadas Formas I, II y III cuyos puntos de 
fusión son 163,0 ºC, 161,5 ºC y 160,9 °C, respectivamente, y dos solvatos de N, N-
dimetilacetamida (DMA) y N, N-dimetilformamida (DMF). Al fundir la Forma III 
de celecoxib se observó que recristaliza parcialmente a celecoxib Forma II o 
celecoxib Forma I. La complejidad de esta transición, que sólo se observa a 
velocidades de barrido lentas, representa la fusión de celecoxib Forma III, seguida 
de la recristalización.  
 

 
Figura VIII.11. Termogramas del celecoxib polvo original y de los sólidos obtenidos por 
evaporación de disoluciones saturadas de disolventes  

 
En la Tabla VIII.26 se recogen los resultados de las temperaturas de fusión (onset) 
en diferentes proporciones. 
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Tabla VIII.26. Valores de onset para el CLX por DSC 

  Etanol % Evento endotérmico(C) 

Fracción polar 
  
   

   0 161,55 

  60 162,92 

100 162,54 

Fracción no polar  

  60 162,23 

   0 162,75 

TF
 CLXmp= 162,68 C 

 
En la Figura VIII.12 se muestra el termograma del etoricoxib, materia prima. La 
temperatura de fusión y la entalpía molar de fusión del ETX son 𝑻𝑭  =133,51ºC y 
𝜟𝑯𝑭 = 72,76 J/g, respectivamente a una velocidad de calentamiento constante de 5 
ºC/min.  

 
Figura VIII.12. Termograma del etoricoxib materia prima 

 

Todos los estudios de caracterización se realizaron por triplicado. Las formas 
polimórficas de etoricoxib han sido ampliamente descritas en la literatura, se han 
visto cinco formas polimórficas para este fármaco. La Forma I fue considerada como 
la más estable (15). Las fusiones de las formas polimórficas son Forma I 134 °C, 
Forma II 131 °C, Forma III 133 °C y Forma IV 134 °C. Las Formas I a IV son 
anhidras. Asimismo, se han identificado una forma amorfa (Forma V) y dos hidratos 
(hemihidrato y sesquihidrato). 

Las Formas I y IV tienen solubilidades similares. La Forma IV es ligeramente menos 
soluble y ligeramente más estable a temperaturas por debajo de 45 °C. Las Formas I 
y IV son enantiotrópicas y la Forma IV se convierte en la Forma I a temperaturas 
superiores a 45 °C cuando entran en contacto con disolventes orgánicos.  

De acuerdo con estos datos recogidos en la literatura nuestro polvo original es la 
Forma I (Figura VIII.13 y Tabla VIII.27). 
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Figura VIII.13. Termogramas del etoricoxib polvo original y de los sólidos obtenidos por 
evaporación de disoluciones saturadas de disolventes  
 

La forma amorfa se obtiene calentando cualquier polimorfo por encima de su 
temperatura de fusión (por ejemplo, a 145 °C) bajo nitrógeno, seguido de 
enfriamiento a temperatura ambiente bajo una atmósfera seca.  

Tabla VIII.27. Valores de onset para el ETX por DSC 

  % Etanol 
Primer evento 
endotérmico °C 

Segundo evento 
endotérmico °C 

Tercer evento 
endotérmico °C 

Fracción polar 
  
  
  
  
  
  
  
  
  
  

0,0 107,55 122,42 226,75 

0,1 107,40 122,31 224,68 

0,2 107,92 121,77 225,81 

0,3 108,03 121,87 204,30 

0,4 108,30 122,16 215,77 

0,5 109,51 123,12 - 

0,6 108,07 122,70 - 

0,7 107,55 123,57 224,13 

0,8 109,38 123,74 - 

0,9 108,14 123,90 231,39 

1,0 109,71 124,38 - 

Fracción no 
polar 
  
  
  
  
  
  
  
  
  

0,9 109,10 123,56 239,56 

0,8 110,18 123,19 237,01 

0,7 108,92 123,82 239,66 

0,6 109,96 123,16 230,31 

0,5 104,63 129,49 - 

0,4 109,84 123,36 214,78 

0,3 108,03 124,76 - 

0,2 105,92 124,26 - 

0,1 110,81 123,31 225,69 

0,0 107,61 123,80 193,15 

TFETXmp= 133,51 °C 
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La forma hemihidratada se produce agitando la Forma IV en agua durante al menos 
1 día. La termogravimetría confirmó que la Forma IV se había convertido a la forma 
de hemihidrato, exhibiendo una pérdida de peso aguda de 2,45% al calentarse. El 
sesquihidrato se obtiene combinando la Forma I y agua (aproximadamente 1,5 
mol/mol de compuesto). 

Se obtuvieron los termogramas de las fases sólidas en equilibrio con los sistemas 
disolventes estudiados. Con las mezclas disolventes y los disolventes puros apareció 
un pico endotérmico previo a la fusión de gran intensidad localizado a diferentes 
temperaturas (Figura VIII.13 y Tabla VIII.27) que posiblemente corresponde a una 
transición sólido-sólido reversible. En esta investigación los termogramas de estas 
fases sólidas en equilibrio con aquellas mezclas disolventes en las que se encontraron 
diferencias térmicas en relación al polvo original se estudiaron diferentes velocidades 
de calentamiento y ciclos térmicos estandarizados en el DSC, así como, la ayuda de 
otras técnicas analíticas. 

 
VIII.10. Espectroscopía infrarroja (FTIR) 
 
La caracterización de los dos principios activos ensayados se complementó utilizando 
la espectrofotometría infrarroja para lo cual se hicieron barridos de las materias 
primas CLX y ETX, respectivamente. entre 500-4000 cm-1. La comparación entre 
espectros de los polvos originales y de las fases sólidas en contacto con las mezclas 
disolventes permite ver cambios en las transiciones vibracionales y rotacionales de 
las moléculas, por causa de su interacción con los diferentes disolventes. 
 
En la Figura VIII.14 se observa el espectro IR de celecoxib. Se pueden comprobar 
los picos característicos del CLX materia prima, como las bandas de absorción a 3100 
cm−1, asignadas al grupo –NH y a 1200 cm−1 las relacionadas con el grupo S = O.  
 

 
Figura VIII.14. Espectro FTIR de celecoxib 
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En la siguiente figura (Figura VIII.15) se presentan los resultados de las fases sólidas 
del celecoxib en contacto con las mezclas disolventes seleccionadas. Se puede 
observar que los picos característicos del CLX se mantienen en todos los casos con 
respecto al material original (Figura VIII.14), por lo que se presume que no ha habido 
degradaciones ni modificaciones estructurales(16).  
 

 
Figura VIII.15. Espectro FTIR de celecoxib y sus fases sólidas 

 
En la Figura VIII.16 se exhibe el espectro de absorción infrarrojo para el etoricoxib 
materia prima, se encontraron varios picos específicos que representan estiramientos 
y vibraciones del grupo C = O, del grupo S = O y del grupo C-Cl, que nos ayudaron 
a confirmar la identificación de esta sustancia(17).  
 

 
Figura VIII.16. Espectro IR de etoricoxib 
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Por otro lado, se comprueba que la banda característica a 3400 cm-1 del etoricoxib se 
muestra en todos los espectros de las fases sólidas estudiadas y, sin embargo, es 
inexistente en la materia prima, por lo que se evidencia (Figura VIII.17) que sufren 
una modificación durante el proceso de recristalización. 
 

 
Figura VIII.17. Espectro IR de etoricoxib y sus fases sólidas 

 
VIII.11. Difracción por rayos X 
 
Con la evaluación por difractometría de rayos X se valora las posibles modificaciones 
en aquellas señales más distintivas de las materias primas después del contacto 
prolongado con las diferentes mezclas codisolventes empleadas. Los sólidos 
obtenidos por evaporación de los restos de disolvente a temperatura ambiente 
aportaron la información que se presenta en las Figuras VIII.18 a VIII.23. 
 
El difractograma del celecoxib materia prima original que se presenta en la Figura 
VIII.18a tiene como picos característicos 14,8 - 16,0 - 19,0 - 22,5 - 25,0 - 29,0 con 
un máximo a 22,5 2 θ e intensidad de 10.800 counts, los cuales coinciden en posición 
e intensidad con el sólido procedente de la disolución de CLX en agua (VIII.18b).  
 
Este hecho evidencia que la recristalización del CLX por evaporación de la disolución 
saturada en agua cristaliza en la misma forma y que el proceso de disolución en agua 
del celecoxib no altera su estructura cristalina. 
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Figura VIII.18. (a) CLXmp (b) CLXW  

 

Figura VIII.19. (a) CLXEt (b) CLXW -CLX40W:60Et -CLXEt 

 
El difractograma del CLX disuelto en etanol y recristalizado por evaporación del 
disolvente presenta los mismos picos distintivos que la materia prima, por lo tanto, 
la misma forma cristalina (Figura VIII.19a) pero con mucha mayor intensidad, es 
decir con diferente cristalinidad (Figura VIII.18a), llegando el pico máximo a valores 
muy superiores de 80.000 counts. Este comportamiento se reproduce en el sólido 
recuperado de mezcla codisolvente 40:60 agua: etanol (Figura VIII.19b) no obstante 
de menor intensidad que con etanol, llegando a un pico máximo de 47.000 counts, lo 
cual es previsible pues se trata de un comportamiento intermedio entre lo observado 
en la Figura VIII.18b con disolvente agua y Figura VIII.19a con disolvente etanol.  
 
El efecto sobre la cristalinidad del celecoxib sigue siendo mayor con etanol como 
único disolvente que con la mezcla codisolvente de Et y Ac, (Figura VIII.20a y 
VIII.20b), aun cuando la estructura cristalina no cambia al presentar los mismos picos 
distintivos que la materia prima, la intensidad se ve ligeramente incrementada, 
alcanzando un valor de 17.000 counts, que es intermedio entre el de la materia prima 
antes del proceso de disolución Figura VIII.18a, y el obtenido para la mezcla etanol-
agua (Figura VIII.19b). 
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(a) 

 
(b) 

Figura VIII.20. (a) CLXmp-CLXEt -CLX40:60 Et:Ac (b) CLX40:60 Et:Ac 

 

En conclusión, se puede decir que el cristal de CLX permanece inalterado 
independientemente de la mezcla disolvente empleada en el estudio de disolución, 
presentando la mayor cristalinidad con etanol puro, seguida de acetato de etilo y la 
cristalinidad más cercana a la materia prima original la tiene en el agua como único 
disolvente. Se encuentra que la presencia de Ac y del W en el medio de disolución de 
esta forma cristalina disminuyen la cristalinidad con respecto a la presentada en 
etanol, al tener valores de intensidad mucho menores, pero en todos los casos con 
las mismas posiciones distintivas del cristal original. 
 

 
(a) 

 
(b) 

Figura VIII.21. (a) ETXmp (b) ETXW  

  
Figura VIII.22.(a)ETX Et vs (b)ETX Ac 
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Por otro lado, el difractograma del ETX materia prima original que se presenta en la 
Figura VIII.21a tiene como picos característicos 8,0 - 14,0 - 17,0 - 19,0 - 23,0 - 24,0 - 
26,0 2θ con un máximo a 19,0 2θ e intensidad de 12.000 counts, mientras que el sólido 
procedente de la evaporación después de la disolución de etoricoxib en agua, Figura 
VIII.21b presenta picos muy marcados a 8,0 y 17,0 2θ superando los 12.000 counts, 
frente a los 3.600 y 6.700 counts del polvo original. Este hecho evidencia que la 
recristalización del ETX por evaporación de la disolución saturada en agua conlleva 
a la obtención de una distinta forma de cristal la cual tiene mucha mayor cristalinidad, 
por el grado de intensidad de los picos mostrados.  
 
El difractograma del ETX procedente de la evaporación después de la disolución 
con Et (Figura VIII.22a), frente al procedente del mismo proceso con Ac como único 
disolvente (Figura VIII.22b), revela una mucho mayor cristalinidad, pues ETXAc tiene 
sólo un pico máximo de muy fuerte intensidad, a 17,0 2θ mientras que el ETXEt tiene 
tres (8,0 – 17,0 – 26,0 2θ con intensidades >>> 12.000 counts) y del mismo modo se 
evidencia que se trata de diferentes formas cristalinas. 
 

 
(a) 

 
(b) 

Figura VIII.23. (a) ETX40:60 W:Et(b) ETX40:60 Et:Ac 

 
El difractograma del etoricoxib proveniente de la mezcla codisolvente W y Et que se 
presenta en la Figura VIII.23a tiene como picos característicos 8,0 - 17,0 - 19,0 - 22,0 
2θ con unas intensidades de 15.000, 125.000, 18.000 y 27.000 counts respectivamente.  
Por otro lado, el ETX proveniente de la mezcla codisolvente Et y Ac de la Figura 
VIII.23b tiene como picos característicos 8,0 - 17,0 - 24,0 2θ con unas intensidades 
de 20.000, 132.000, y 22.000 counts respectivamente.  
 
La diferencia en los picos característicos revela la influencia del W (Figura VIII.23a) 
y del acetato de etilo (Figura VIII.23b) en el comportamiento presentado con el Et, 
(Figura VIII.22a) tanto en forma de cristalización del ETX como de cristalinidad. 
 
VIII.12. Microscopía electrónica (SEM) 
 
Los estudios SEM se realizan generalmente para estudiar la morfología de la 
superficie de las partículas de un fármaco.  
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CLX 500X CLX 3000X CLX 5000x 

Figura VIII.24. Fotografía electrónica CLX 

 
El CLX tiene forma de placa con una en general superficie lisa con longitudes que 
oscilan entre 10 y 50 μm como se muestra en la Figura VIII.24 a diferentes aumentos. 
Las imágenes revelan diferencias distintivas en las morfologías y dimensiones de 
varios microcristales de celecoxib aunque parece ser predominantemente de cristales 
en forma de placa(18).  
 
En la Tabla VIII.28 se resumen los resultados obtenidos para algunas fases sólidas 
del celecoxib en equilibrio con algunos de los disolventes utilizados.  
 
Tabla VIII.28. Fotografías electrónicas fases sólidas CLX en contacto con 
disolventes 

 500 X 3000 X 5000 X 

CLX 100%W 

   
CLX 100% Et 

   
CLX 100%Ac 
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CLX 60W:40Et 

   
CLX 40Et:60Ac 

   
 
Con respecto al etoricoxib, en la Figura VIII.25 se exhibe una fotografía de este 
utilizando diferentes aumentos con el microscopio electrónico. EL SEM del 
etoricoxib expone estructuras en forma de escamas, alargadas y discretas con bordes 
definidos y cubiertos por finas partículas desiguales en forma alargada(19). Se pueden 
adivinar aglomerados de partículas que se agrupan entre sí.  
 

   

ETX 500X ETX 3000X ETX 5000x 

Figura VIII.25. Fotografía electrónica ETX 

 
Por último, la siguiente tabla (Tabla VIII.29), muestra las fotografías electrónicas de 
las fases sólidas del ETX en contacto con los disolventes estudiados. 
 
Algunas estructuras son grandes con forma de paralelogramo y las formas varían 
ligeramente. En las fases etanólicas, aparece una superficie rugosa y desigual con 
marcas circulares mientras que, en el resto de disolventes, la superficie es más lisa y 
regular (Tabla VIII.29). 
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Tabla VIII.29. Fotografías electrónicas fases sólidas ETX en contacto 
disolventes 

 500 X 3000 X 5000 X 

ETX 100%W 

   
ETX 100% Et 

   
ETX 100%Ac 

   
ETX 60W:40Et 

   
ETX 40Et:60Ac 

   
 
Las imágenes SEM mostraron que la morfología de los cristales estaba influenciada 
por la utilización de los disolventes. Con el aumento de 500X se ve que el celecoxib 
cristaliza predominantemente en forma de aguja, excepto en agua, en donde se 
observaron placas delgadas y la formación de agregados. Todas las imágenes 
revelaron partículas submicrométricas.  
 
Como se ha explicado con anterioridad los estudios de difracción por rayos X (DRX) 
mostraron una disminución de la cristalinidad en la mezcla acuosa.  
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La disolución de un soluto sólido en un disolvente se describe mediante el análisis 
termodinámico de cada una de las etapas que componen el proceso de disolución 
(Capítulo IV). Para llevar a cabo este estudio termodinámico, se han definido las 
contribuciones entálpicas, entrópicas y de energía libre de Gibbs, 𝜟𝑯𝟐

𝑺, 𝜟𝑺𝟐
𝑺 y 𝜟𝑮𝟐

𝑺 , 
empleado los datos experimentales de solubilidad del celecoxib y del etoricoxib. En 
los estudios de preformulación, es necesario determinar la solubilidad de un fármaco 
en un disolvente o mezcla de disolventes a varias temperaturas y expresar los datos 
como una curva de solubilidad – temperatura que determinan dichas funciones 
termodinámicas del proceso de disolución. 
 
Para tal fin, se ha utilizado un tratamiento en el que se introduce una adaptación a la 
ecuación tradicional de van’t Hoff, que relaciona la solubilidad, 𝒍𝒏 𝑿𝟐, con la 
temperatura, 𝑻; con el objeto de disminuir la propagación de errores y, por lo tanto, 
separar los efectos puramente químicos de aquellos debidos únicamente a los 
tratamientos matemáticos y estadísticos utilizados. Por esta razón, se utiliza la 
temperatura armónica media (𝑻𝒉𝒎) en estos análisis. Krug y cols. (1,2) emplearon la 
temperatura media, 𝑻𝒎, en Kelvin, calculada a partir de la temperatura armónica 
media (𝑻𝒉𝒎) según la siguiente expresión (Ec. IV.17). La 𝑻𝒉𝒎 obtenida es 298,15 K. 
  
 

𝑻𝒎 = (
𝟏

𝑻
−

𝟏

𝑻𝒉𝒎
)    

 

 
𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟕 

 
De acuerdo con lo anterior, la expresión modificada de van’t Hoff relaciona la 
solubilidad, 𝒍𝒏 𝑿𝟐, con la temperatura media (𝑻𝒎) (Ec. IX.1), siendo 𝜟𝑯𝟐

𝑺, la entalpía 
de disolución y 𝑹, la constante de los gases con valor 8,3145 J/molK. 
 

𝒍𝒏 𝑿𝟐 = − (
𝜟𝑯𝟐

𝒔

𝑹 ) 𝑻𝒎 + 𝒄𝒕𝒆  
𝑬𝒄. 𝑰𝑿. 𝟏 

 
Con ambos fármacos se encontraron modelos lineales con muy buenos coeficientes 
de determinación, por lo que se considera que la ecuación anterior es útil para estimar 
los valores de entalpía de disolución, 𝜟𝑯𝟐

𝑺. 
 
La temperatura, 𝑻𝑭, y entalpía de fusión, 𝜟𝑯𝑭, se calcularon a partir de los valores 
calorimétricos obtenidos experimentalmente por DSC (Tabla IX.1). 
 

Tabla IX.1. Temperatura (TF) y entalpía de fusión (HF) del CLX y ETX 

  𝑻𝑭  (°C) 𝜟𝑯𝑭 (J/g) 

CLX Materia prima 162,67 99,73 

ETX Materia prima 133,51 68,74 
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IX.1.  Funciones termodinámicas de disolución 
 
Las propiedades termodinámicas de disolución, 𝜟𝑯𝟐

𝑺, 𝜟𝑺𝟐
𝑺 y 𝜟𝑮𝟐

𝑺, correspondientes a 
la entalpía, entropía y energía libre de disolución respectivamente, del CLX y ETX 
en las mezclas codisolventes estudiadas, agua-etanol (W-Et) y etanol-acetato de etilo 
(Et-Ac) se obtuvieron a partir de los datos de solubilidad experimentales en todas las 
temperaturas estudiadas, tal y como ya se expuso en el capítulo IV de este trabajo. 
Las funciones termodinámicas de disolución dan idea de los cambios de solubilidad 
debidos a la composición del sistema disolvente y su análisis permite definir las 
contribuciones relativas al proceso de disolución para los dos principios activos 
estudiados (1,2). La gráfica 𝜟𝑯𝟐

𝑺   vs. 𝜟𝑮𝟐
𝑺, puede presentar una tendencia determinada, 

con diferentes pendientes, que nos permitirá concebir parte del proceso de 
disolución. 
 
CELECOXIB 
 
En las Figuras IX.1 a IX.4 se presentan las gráficas de van’t Hoff para todas las 
mezclas codisolventes empleadas en el estudio termodinámico del CLX, aplicando el 
método de Krug y cols. (1,2). Como se observa, todas las rectas son lineales 
(coeficientes de determinación en todos los casos superiores a 0,98), demostrando 
que los resultados son estadísticamente significativos y que el cambio de actividad 
con la concentración es casi constante en ese intervalo térmico.  
 
Al mismo tiempo, para el intervalo de temperaturas estudiado (15-35ºC), las rectas 
presentan ligeras diferencias en las pendientes. El hecho de que las rectas no son 
paralelas entre si indica que la velocidad de disolución varía con cada proporción de 
etanol en la mezcla disolvente debido a que el calor de fusión es constante en todas 
las proporciones. Las pendientes en todos los casos son negativas, lo que implica que 
el calor de disolución del celecoxib es endotérmico, es decir, se favorece por el 
incremento en la temperatura del sistema.  
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Las magnitudes termodinámicas calculadas para la entalpía, entropía y energía libre 
del proceso de disolución del CLX (3,4), 𝜟𝑯𝟐

𝑺, 𝜟𝑺𝟐
𝑺, 𝜟𝑮𝟐

𝑺, respectivamente, se muestran 
en la Tabla IX.3. El cambio de energía libre de Gibbs en el proceso de disolución, 
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𝜟𝑮𝟐
𝑺, considerando la aproximación propuesta por Krug y cols., se calcula más 

correctamente por medio de la siguiente ecuación:  
 

𝜟𝑮𝟐
𝑺 =  −(𝐢𝐧𝐭𝐞𝐫𝐜𝐞𝐩𝐭𝐨) 𝐑𝑻𝒎   

 
𝑬𝒄. 𝐈𝐕. 𝟐𝟏 

Como se observa en la Tabla IX.2 la energía libre de Gibbs de disolución es positiva 
en todos los casos, por lo que este proceso no sería espontáneo. Este resultado se 
explica en términos de la escala de concentración utilizada (fracción molar), cuando 
el signo de 𝜟𝑮𝟐

𝑺 es negativo, el proceso ocurre espontáneamente.  
 
Tabla IX.2. Funciones termodinámicas de disolución para el CLX en mezclas 
codisolventes de Et-W y Et-Ac a 298,15 K 

Codisolvente a 𝜟𝑮𝟐
𝑺 𝜟𝑯𝟐

𝑺 𝜟𝑺𝟐
𝑺 T 𝜟𝑺𝟐

𝑺 %𝝃𝜟𝑯 %𝝃𝑻𝜟𝑺 

 KJ/mol KJ/mol KJ/mol K KJ/mol   
Mezclas etanol-agua 

0,0 43,2295 25,6765 -0,0589 -17,5530 59,40 40,60 

0,1 40,7535 26,2486 -0,0486 -14,5049 64,41 35,59 

0,2 34,7046 39,9821 0,0177 5,2775 88,34 11,93 

0,3 32,0972 29,7688 -0,0078 -2,3284 92,75 7,25 

0,4 25,9469 61,0178 0,1176 35,0709 63,50 36,50 

0,5 21,6089 44,7525 0,0776 23,1436 65,91 34,09 

0,6 18,5380 44,8377 0,0882 26,2997 63,03 36,97 

0,7 15,9918 40,9872 0,0838 24,9954 62,12 37,88 

0,8 13,8230 43,5803 0,0998 29,7573 59,42 40,58 

0,9 11,8110 32,4224 0,0691 20,6114 61,14 38,86 

1,0 10,7082 28,5438 0,0598 17,8356 61,54 38,46 

Mezclas etanol-acetato de etilo 

0,9 9,0782 28,9327 0,0666 19,8545 59,30 40,70 

0,8 8,1922 20,2520 0,0404 12,0597 62,68 37,32 

0,7 7,5951 20,3832 0,0429 12,7881 61,45 38,55 

0,6 6,9302 20,4669 0,0454 13,5367 60,19 39,81 

0,5 6,3181 18,2224 0,0399 11,9042 60,49 39,51 

0,4 6,0712 16,3985 0,0346 10,3272 61,36 38,64 

0,3 5,8105 15,7230 0,0332 9,9125 61,33 38,67 

0,2 5,6934 14,4357 0,0293 8,7423 62,28 37,72 

0,1 5,6920 17,4870 0,0396 11,7951 59,72 40,28 

0,0 5,9743 15,2067 0,0310 9,2324 62,22 37,78 
a es la proporción de etanol en las mezclas de Et-W y Et-Ac libre de CLX 

Se observa que la proporción etanólica de la mezcla codisolvente contribuye a reducir 
la magnitud de la interacción hidrofóbica. Las adiciones sucesivas de Et provocan 
una disminución del efecto hidrofóbico del agua. El incremento de solubilidad en las 
mezclas etanol-acetato de etilo conlleva cambios de entalpía de disolución más 
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pequeños que los que se presentan en el segmento acuoso de las mezclas 
codisolventes, alrededor de 20 KJ/mol, esto se relaciona con la formación de 
cavidades porque la energía libre de disolución es más pequeña en las mezclas de la 
fracción menos polar (Tabla IX.2). 
 
Los calores de disolución son positivos, lo cual revela que el CLX absorbe calor, por 
tanto, la solubilidad aumenta con la temperatura. Las entalpías de disolución, 
𝜟𝑯𝟐

𝑺, son endotérmicas en todos los casos. Estos resultados corresponden a la suma 
algebraica de los valores de entalpía de fusión (signo positivo) y de mezcla, englobada 
por la entalpía de formación de cavidad (signo positivo) y de las entalpías de 
formación de interacciones soluto-disolvente (signo negativo). Por otro lado, la 
entropía de disolución tiene algunos valores negativos y la mayoría positivos en las 
fracciones acuosas y positivos siempre en la fracción menos polar. 

 

 
Figura IX.5. Entalpía de disolución del CLX en mezclas Et-W (azul) y Et-Ac (rojo) 

 
En la Figura IX.5 se representa la variación del calor de disolución frente a la 
proporción de la mezcla disolvente, se puede apreciar que las entalpías en los 
disolventes puros etanol y acetato de etilo, es muy diferente, con una diferencia de 
13 KJ/mol. La gráfica muestra una relación no lineal en los dos disolventes, siendo 
más endotérmica en el caso de las mezclas etanol-acetato de etilo que al aumentar la 
proporción de etanol en la porción acuosa. Las desviaciones observadas frente a la 
tendencia general en los dos segmentos, pueden deberse en parte a errores 
experimentales, aunque también pueden explicarse por interacciones 
intermoleculares entre las mezclas y por no haber encontrado modificaciones 
térmicas con respecto al polvo original, se descarta que el aspecto de la curva pueda 
deberse a cambios de la fase sólida del celecoxib en equilibrio con las disoluciones 
saturadas. Los grupos N-H del fármaco (Figura VIII.1) son capaces de formar enlaces 
de hidrógeno tanto con etanol como con acetato de etilo, contribuyendo a disminuir 
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el calor de disolución. El aumento de solubilidad en las mezclas etanol-acetato de 
etilo se debe a la disminución del calor de disolución y al tipo de soluto, mientras que 
el aumento de la solubilidad en la mezcla acuosa se debe a la disminución del efecto 
hidrofóbico, que produce aumento de entropía. El parámetro de solubilidad del 
CLX, δ2=23,83 MPa1/2 (Tabla VIII.2), indica que el balance de interacciones no 
específicas y de formación de cavidad son más favorables en las mezclas etanol agua. 
La mejora de la solubilidad es conducida por la entalpía en las mezclas menos polares 
y por la entropía en las de mayor componente acuoso. En la mezcla etanol-acetato 
de etilo, el aumento de la concentración de codisolvente anfiprótico (etanol) 
incrementa el valor del calor de disolución. Las magnitudes de las entalpías de 
disolución (entre 29-15 KJ/mol) son menores que las de las mezclas acuosas (entre 
26-61 KJ/mol). La proporción en que se producen los cambios de mecanismo 
dominante depende de la naturaleza y la polaridad del principio activo. 
 
En la Figura IX.6 se representa la variación de la energía libre de Gibbs de disolución 
frente a la proporción de la mezcla disolvente, se observa una  disminución de 𝜟𝑮𝟐

𝑺  
con respecto al descenso de la polaridad del medio disolvente, manteniéndose 
positivo en todas las temperaturas y composiciones de mezclas codisolventes. 
Cuando el proceso de disolución se conduce espontáneamente a temperatura y 
presión constantes, el cambio en 𝜟𝑮𝟐

𝑺  es negativo, así cuanto mayor sea el valor 
negativo de 𝜟𝑮𝟐

𝑺, mayor será la solubilidad del fármaco. 
 

 
Figura IX.6. Energía libre de disolución en mezclas Et-W (azul) y Et-Ac (rojo) CLX 

 
Para evaluar las contribuciones relativas de la entalpía 𝝃𝜟𝑯, y la entropía, 𝝃𝑻𝜟𝑺, al 
proceso de disolución, se utilizaron las ecuaciones que siguen (5). 
 

𝝃𝜟𝑯 =  
⃓ 𝜟𝑯⃓

 ⃓𝜟𝑯⃓ +  ⃓𝑻𝜟𝑺⃓
∗ 𝟏𝟎𝟎 

 

 
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟑 
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𝝃𝑻𝜟𝑺 =  
⃓ 𝑻𝜟𝑺⃓

 ⃓𝜟𝑯⃓ +  ⃓𝑻𝜟𝑺⃓
∗ 𝟏𝟎𝟎 

 

 
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟒 

 
en donde,  𝝃𝜟𝑯y 𝝃𝑻𝜟𝑺, son los valores representativos de las contribuciones relativas 
de la entalpía y de la entropía de disolución respectivamente, y dan idea de la 
participación de cada magnitud en dicho proceso, tal y como se ha desarrollado en 
trabajos anteriores para diferentes principios activos, entre los que se encuentran 
indometacina, piroxicam, probenecid, alopurinol y metamizol, entre otros (6-8). Se 
observa en la Tabla IX.3, que los valores de contribución medios para la entalpía son 
mayores, hasta 64,4% en el 50% etanol-agua, con respecto a la contribución relativa 
de la entropía (35,6%), por lo que se confirma la conducción entálpica del proceso 
de disolución para el CLX (Figura IX.7). En términos de interacciones moleculares 
soluto-disolvente estos datos se pueden interpretar como el establecimiento de un 
mayor número de enlaces de hidrógeno (soluto-disolvente y/o disolvente-disolvente) 
en la fase orgánica respecto a los de la fase acuosa, lo cual explicaría la liberación de 
energía y la reducción de entropía por un mayor ordenamiento molecular. Esta 
afirmación no descarta que se puedan igualmente presentar interacciones no 
específicas por efectos de dispersión electrónica entre los grupos hidrocarbonados 
del CLX y del etanol (fuerzas de dispersión de London), una vez alcanzado el 
equilibrio. 
 

 
Figura IX.7. Valores termodinámicos para el CLX en mezclas Et-W y Et-Ac. ΔG (azul), 
ΔH (rojo), and TΔS (verde) 

 
En la anterior figura se observa que el mayor valor de conducción entálpica se 
encuentra en la región de mayor polaridad, teniendo un máximo para la mezcla 
codisolvente con 40% de etanol, manteniendo la superioridad, aunque no de forma 
tan acentuada en la región de menor polaridad. Por otro lado, se observa que la 
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relación entre el calor de disolución y la proporción de cada mezcla codisolvente no 
tiene comportamiento lineal y que la adición de un disolvente anfiprótico como el 
agua o aprótico como es el caso del acetato de etilo al etanol, produce efectos 
opuestos sobre la entalpía de disolución, aumentándola o disminuyéndola. 
 
ETORICOXIB 
 
La velocidad de cambio de la solubilidad con respecto a la temperatura se muestra 
en las Figuras IX.8 a IX.11, las cuales presentan diferentes pendientes para cada 
mezcla disolvente estudiada. Las rectas tampoco son paralelas entre sí, lo que indica 
que el calor de mezcla varía con cada proporción de etanol en la mezcla. Las 
pendientes en todos los casos son negativas, esto implica que el calor de disolución 
del etoricoxib es endotérmico.  
 
De las disoluciones obtenidas con las mezclas codisolventes saturadas con etoricoxib, 
las de mayor polaridad son las que presentan los menores valores de solubilidad, 
resultando favorecida por la adición sucesiva de etanol que al ser un disolvente 
aprótico disminuye el efecto hidrofóbico del agua. Por otro lado, en las mezclas de 
menor polaridad (etanol-acetato de etilo) los valores de solubilidad fueron mayores 
que en la fracción de mayor polaridad (etanol-agua).  
 
Todas las rectas son lineales en el intervalo de temperatura estudiado, 15-35ºC, con 
un valor de coeficiente de correlación superior a 0,98, por tanto estadísticamente 
significativos, por lo que el cálculo de las magnitudes termodinámicas de disolución 
se hace con el razonamiento de Krug y cols. (1,2) anteriormente explicado. 
 

 
 
Los valores de energía libre, 𝜟𝑮𝑺, entalpía, 𝜟𝑯𝑺, y entropía de disolución, 𝜟𝑺𝑺, se 
presentan en la Tabla IX.3. En todos los casos la energía Gibbs estándar de disolución 
es positiva y disminuye a medida que la polaridad del sistema desciende por la adición 
de etanol, debido a que la solubilidad del ETX aumenta. Por esto se puede observar 
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que, la mayor energía Gibbs se alcanza en agua pura y la menor en acetato de etilo, 
debido a que en la mezcla acuosa el fármaco alcanza su mínima solubilidad en agua.  
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Las entalpías en los disolventes puros etanol y agua se diferencian entre ellas en sólo 
8 KJ/mol, mientras que con el acetato de etilo es mayor (13 KJ/mol y 21 KJ/mol). 
 
Tabla IX.3. Funciones termodinámicas de disolución para el ETX en mezclas 
codisolventes de Et-W y Et-Ac a 298,15 K 

Codisolvente a 𝜟𝑮𝟐
𝑺 𝜟𝑯𝟐

𝑺 𝜟𝑺𝟐
𝑺 T 𝜟𝑺𝟐

𝑺 𝝃𝜟𝑯 𝝃𝑻𝜟𝑺 
 KJ/mol KJ/mol KJ/mol K KJ/mol   

Mezclas etanol-agua 

0,0 32,0840 31,5323 -0,0019 -0,5517 98,28 1,72 

0,1 29,3599 39,5142 0,0341 10,1543 79,56 20,44 

0,2 26,6370 46,3740 0,0662 19,7370 70,15 29,85 

0,3 23,6608 53,3847 0,0997 29,7240 64,23 35,77 

0,4 20,4718 55,3084 0,1168 34,8366 61,35 38,65 

0,5 17,9306 41,5398 0,0792 23,6092 63,76 36,24 

0,6 16,2925 30,3478 0,0471 14,0553 68,35 31,65 

0,7 13,3388 37,0674 0,0796 23,7285 60,97 39,03 

0,8 13,5429 36,9437 0,0785 23,4009 61,22 38,78 

0,9 13,0741 23,5857 0,0353 10,5116 69,17 30,83 

1,0 12,2481 44,2007 0,1072 31,9526 58,04 41,96 

Mezclas etanol-acetato de etilo 

0,9 11,6472 38,1506 0,0889 26,5034 59,01 40,99 

0,8 11,0022 45,7314 0,1165 34,7292 56,84 43,16 

0,7 9,7116 39,0735 0,0985 29,3619 57,10 42,90 

0,6 9,2061 31,2432 0,0739 22,0370 58,64 41,36 

0,5 8,4625 29,3003 0,0699 20,8379 58,44 41,56 

0,4 8,2317 24,3136 0,0539 16,0819 60,19 39,81 

0,3 7,9912 23,5581 0,0522 15,5669 60,21 39,79 

0,2 7,9558 25,9443 0,0603 17,9886 59,05 40,95 

0,1 8,6967 30,5765 0,0734 21,8798 58,29 41,71 

0,0 8,8534 23,2160 0,0482 14,3626 61,78 38,22 
a es la proporción de etanol en las mezclas de Et-W y Et-Ac libre de ETX 

 
Los calores de disolución son positivos para todo el rango polaridad estudiado, esto 
indica que el ETX absorbe calor, revelando un proceso endotérmico de disolución, 
lo que en primera instancia desfavorecería a dicho proceso. La entalpía de disolución 
va aumentando desde el agua hasta la mezcla 40% etanol en agua, posiblemente 
debido a que en medios ricos en agua, el ETX promueven la estructuración del agua, 
es decir, al adicionar el etanol, se rompe la estructura ordenada del agua alrededor de 
los grupos apolares del fármaco por la ruptura de los enlaces de hidrogeno (agua-
agua), con esto se incrementarían la entalpía y entropía del sistema, favoreciendo el 
proceso de disolución del fármaco, como se observa en las Figura IX.12. El 
parámetro de solubilidad del ETX es 23,83 MPa½ (Tabla VIII.2), por lo que el balance 
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de interacciones no específicas y de formación de cavidad es más favorable en el 
agua. Asimismo, a partir de la mezcla codisolvente de 50% etanol-agua la entalpia de 
disolución disminuye lo que suscita el aumento de la solubilidad debido 
probablemente al aumento de interacciones soluto-disolvente, puesto que en el 
sistema hay una mayor proporción de agua disponible (que además se encuentra 
desestructurada); conjuntamente, una mayor proporción de etanol en el sistema 
originaría las interacciones no polares entre este disolvente y los grupos no polares 
del fármaco.  
 

 
Figura IX.12. Entalpía de disolución del ETX en mezclas Et-W (azul) y Et-Ac (rojo) 
 

Los valores en su mayoría positivos para la entropía son indicadores de que el 
proceso tiene conducción entrópica y debido a los bajos valores de sus magnitudes 
no afectan lo suficiente a los valores positivos obtenidos de energía libre por lo que 
el proceso de disolución no es espontáneo. Presenta una tendencia similar a la 
entalpia de disolución (Figura IX.12).  
 
Los valores para la energía libre de Gibbs de disolución según se muestra en la Figura 
IX.13, descubren una relación no lineal. Las pendientes son diferentes de las 
encontradas para el CLX (Figura IX.6), lo que significa diferente sensibilidad a la 
variación de solubilidad, a pesar de pertenecer al mismo grupo terapéutico. La 
variación de energía libre de Gibbs frente al porcentaje de etanol en la mezcla 
disolvente etanol-agua muestra un descenso continuo a medida que la polaridad del 
sistema desciende por la adición de etanol y la solubilidad del fármaco aumenta.  
 
De otro lado, se puede observar que la energía de Gibbs altas están relacionadas con 
solubilidades bajas y viceversa, esto puede deberse a que a menor solubilidad la 
magnitud del logaritmo natural aumenta, por lo tanto la energía Gibbs crece, 
desfavoreciendo el proceso de disolución, puesto que las moléculas hidrofóbicas 
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tienden a estructurar el agua y con esto presentar formaciones tipo clatrato que 
disminuyen la entropía del sistema y elevan la energía Gibbs, resultado en un proceso 
energéticamente desfavorable. 
 

 
Figura IX.13. Energía libre de disolución en mezclas Et-W (azul) y Et-Ac (rojo) ETX 

 

El análisis de la contribución entalpía-entropía que se presentan en la Figura IX.14, 
permite determinar el predominio entálpico o entrópico sobre la magnitud de la 
energía Gibbs de disolución a partir de los valores de entalpía y entropía.  

 

 
Figura IX.14. Valores termodinámicos para el ETX en mezclas Et-W y Et-Ac. ΔG (azul), 
ΔH (rojo), and −TΔS (verde) 
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La contribución de la entalpía es en todos los casos dominante (𝝃𝜟𝑯) y es mayor que 
la contribución entrópica (𝝃𝑻𝜟𝑺). La contribución se encuentra entre el 98 y el 58% 
disminuyendo desde el agua pura hasta el 100% de etanol. 
 

IX.2.  Funciones termodinámicas de mezcla 
 
Las funciones termodinámicas de mezcla vienen definidas por la entalpía de mezcla, 
𝜟𝑯𝑴, la entropía de mezcla, 𝜟𝑺𝑴, y la energía libre de mezcla, 𝜟𝑮𝑴. La entalpía de 
mezcla se calcula a partir de la Ec. IV.30, que relaciona el valor de la entalpía de 
disolución y la entalpía de fusión, 𝜟𝑯𝑭,  del soluto sólido cuyo valor se determina por 
calorimetría diferencial de barrido. 
 

𝜟𝑯𝟐
𝑺 = 𝜟𝑯𝟐

𝑭 + 𝜟𝑯𝟐
𝑴  

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟎 

La entropía de mezcla, 𝜟𝑺𝑴, se calcula a partir de la Ec. IV.31 por la diferencia entre 
la entropía de disolución, 𝜟𝑺𝑺, y la entropía de fusión, 𝜟𝑺𝑭, en donde esta última se 
calcula a partir de la entalpía y temperatura de fusión del sólido. 
 

𝜟𝑺𝟐
𝑺 = 𝜟𝑺𝟐

𝑭 + 𝜟𝑺𝟐
𝑴  

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟏 

Se debe resaltar que en los valores termodinámicos de mezcla se debe tener en cuenta 
las desviaciones de la idealidad relativas a la naturaleza del soluto y del propio proceso 
de mezcla. Sin embargo, estas desviaciones se asumen como mínimas.  
 
El cálculo de la energía libre de mezcla, 𝜟𝑮𝑴, se hace a partir de los dos valores 
anteriores (𝜟𝑯𝟐

𝑴, 𝜟𝑺𝟐
𝑴) según la siguiente expresión, en donde T, es para este estudio 

de 298,15 K: 
 

𝜟𝑮𝟐
𝑴 = 𝜟𝑯𝟐

𝑴 − 𝑻𝜟𝑺𝟐
𝑴  𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟏𝟏 

 
El empleo de estas ecuaciones para la obtención de los valores termodinámicos de 
mezcla tiene precedentes en estudios anteriores realizados por diferentes grupos de 
investigación (9-13). 
 
CELECOXIB 
 
En la Tabla IX.4 se muestran la entalpía de mezcla, 𝜟𝑯𝑴, calculada con la Ec. IX.2 
obtenida a partir de Ec. IV.30, en donde el calor de fusión,  𝜟𝑯𝑭, es el valor obtenido 
por DSC para el soluto y es 99,73 J/g (subíndice 2=celecoxib). 
 

𝜟𝑯𝑪𝑳𝑿
𝑴 = 𝜟𝑯𝐶𝐿𝑋

𝑺 − 𝜟𝑯𝐶𝐿𝑋
𝑭  

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑿. 𝟐 
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De igual manera, a partir de la Ec. IV.31, se obtiene la expresión que permite conocer 
los valores de la entropía de mezcla, 𝜟𝑺𝟐

𝑴, que aparecen en la Tabla IX.4, conociendo 
la entropía de disolución, 𝜟𝑺𝟐

𝑺, y la entropía de fusión, 𝜟𝑺𝟐
𝑭, para el CLX. 

 

𝜟𝑺𝐶𝐿𝑋
𝑴 = 𝜟𝑺𝐶𝐿𝑋

𝑺 − 𝜟𝑺𝐶𝐿𝑋
𝑭  

 
𝑬𝒄. 𝑰𝑿. 𝟑 

El CLX no sufre cambios en la fase sólida en equilibrio con las disoluciones 
saturadas, por tanto, la variación neta del calor de disolución se debe al proceso de 
mezcla, que a su vez se debe a las contribuciones de las interacciones en disolución. 
En la Tabla IX.4 se presentan los valores termodinámicos de mezcla para el CLX, 
empleando las Ec. IX.2 y IX.3. 
 
Table IX.4. Funciones termodinámicas de mezcla para el CLX 
 en mezclas codisolventes de Et-W y Et-Ac a 298,15 K 

 % 
Etanol 

𝜟𝑮𝟐
𝑴 𝜟𝑯𝟐

𝑴 𝜟𝑺𝟐
𝑴 T 𝜟𝑺𝟐

𝑴 𝝃𝜟𝑯 𝝃𝑻𝜟𝑺 

KJ/mol KJ/mol KJ/mol K KJ/mol   
Fracción 

agua-
etanol 

0 31,2163 -12,3535 -0,14613 -43,5698 22,09 77,91 

10 28,7403 -11,7814 -0,13591 -40,5217 22,53 77,47 

20 22,6914 1,9521 -0,06956 -20,7393 8,60 91,40 

30 20,0840 -8,2612 -0,09507 -28,3452 22,57 77,43 

40 13,9337 22,9878 0,03037 9,0541 71,74 28,26 

50 9,5957 6,7225 -0,00964 -2,8732 70,06 29,94 

60 6,5248 6,8077 0,00095 0,2829 96,01 3,99 

70 3,9786 2,9572 -0,00343 -1,0214 74,33 25,67 

80 1,8098 5,5503 0,01255 3,7405 59,74 40,26 

90 -0,2021 -5,6076 -0,01813 -5,4054 50,92 49,08 

100 -1,3050 -9,4862 -0,02744 -8,1812 53,69 46,31 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 -2,9350 -9,0973 -0,02067 -6,1623 59,62 40,38 

80 -3,8209 -17,7780 -0,04681 -13,9571 56,02 43,98 

70 -4,4181 -17,6468 -0,04437 -13,2287 57,15 42,85 

60 -5,0830 -17,5631 -0,04186 -12,4802 58,46 41,54 

50 -5,6950 -19,8076 -0,04733 -14,1126 58,39 41,61 

40 -5,9420 -21,6315 -0,05262 -15,6896 57,96 42,04 

30 -6,2027 -22,3070 -0,05401 -16,1043 58,07 41,93 

20 -6,3197 -23,5943 -0,05794 -17,2745 57,73 42,27 

10 -6,3212 -20,5430 -0,04770 -14,2217 59,09 40,91 

0 -6,0389 -22,8233 -0,05630 -16,7844 57,62 42,38 

 
La energía Gibbs de mezcla es positiva en algunas proporciones acuosas, y disminuye 
con la adición de etanol y acetato de etilo; mientras que los valores de la entalpía de 
mezcla presentan variaciones consecuencia de las diferentes interacciones soluto-
soluto, disolvente-disolvente y disolvente-soluto que se presentan en el proceso 
hipotético de mezcla de los líquidos, que son un disolvente y un soluto líquido 
sobreenfriado. Las entalpías de mezcla son negativas en la fracción de menor 
polaridad (exotérmicas), mientras que en la de mayor polaridad hay valores positivos 
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y negativos. Estos resultados corresponden a la suma algebraica de los valores de 
entalpías de formación de cavidad (requeridas para alojar el soluto) y de la entalpía 
de formación de interacciones soluto-disolvente como consecuencia del proceso de 
solvatación (negativos). Los valores endotérmicos indican que se requiere energía 
para superar las fuerzas cohesivas presentes en el disolvente. Este proceso contribuye 
a disminuir la solubilidad. Los valores exotérmicos para la entalpía de interacción 
soluto-disolvente se originan principalmente en interacciones de van der Waals, 
ácido-base de Lewis o del tipo ión-dipolo. Este proceso contribuye a aumentar la 
solubilidad. La estructuración molecular alrededor de los grupos no polares de los 
solutos (hidratación hidrofóbica) contribuye a disminuir el calor neto de mezcla en 
disolución acuosa 𝜟𝑯𝑴. 
 

 
Figura IX.15. Funciones termodinámicas de mezcla para CLX. 𝜟𝑯𝑪𝑳𝑿,

𝑴  𝜟𝑮𝑪𝑳𝑿,
𝑴  T𝜟𝑺𝐶𝐿𝑋

𝑴   

 
La Figura IX.15., muestra una menor participación de la entropía de mezcla, en las 
proporciones intermedias de la fracción más polar, así como una contribución 
entrópica y entálpica muy estables en la fracción de menor polaridad, predominando 
el componente entálpico. Las contribuciones relativas de la entalpía y la entropía  
𝝃𝜟𝑯 y 𝝃𝑻𝜟𝑺, que se observan en la Figura IX.15,  y la Tabla IX.4, se calculan con las 
Ec. IV.33 y IV.34. La Figura IX.15, permite confirmar una participación de la entalpía 
de mezcla mayor en la mayoría de mezclas disolventes excepto las cuatro primeras 
correspondientes a los valores más altos de polaridad estudiados. La fracción con el 
60% de etanol en agua es la que presenta el valor más alto de contribución entálpica 
(93%).  
 
Los valores de la energía libre de mezcla son negativos en la región no polar mientras 
que son positivos en la mayor parte de las mezclas de mayor polaridad, por lo tanto, 
la ausencia de componente acuoso favorece la solubilidad. 
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ETORICOXIB 
 
Se calculan la entalpía, 𝜟𝑯𝑴, y la entropía de mezcla, 𝜟𝑺𝑴, para el etoricoxib con las 
Ecs. IX.4 y IX.5, respectivamente, en donde el valor del calor de fusión, 𝜟𝑯𝑭, 

obtenido por DSC para el etoricoxib es de 68,74 J/g. El cálculo de la energía libre de 
mezcla, 𝜟𝑮𝐸𝑇𝑋

𝑴 , se hace a partir de los dos valores anteriores (𝜟𝑯𝐸𝑇𝑋
𝑴 , 𝜟𝑺𝑬𝑻𝑿

𝑴 ) aplicando 
la Ec. IV.11, en donde T es para este estudio de 298,15K y el subíndice 𝟐 se refiere 
al ETX, que es el soluto. Los valores obtenidos se muestran en la Tabla IX.5, resultan 
de diferentes tipos de interacciones.  
 

𝜟𝑯𝑬𝑻𝑿
𝑴 = 𝜟𝑯𝑬𝑻𝑿

𝑺 − 𝜟𝑯𝑬𝑻𝑿
𝑭  

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑿. 𝟒 

𝜟𝑺𝑬𝑻𝑿
𝑴 = 𝜟𝑺𝑬𝑻𝑿

𝑺 − 𝜟𝑺𝑬𝑻𝑿
𝑭  

 

𝑬𝒄. 𝑰𝑿. 𝟓 

 
Tabla IX.5. Funciones termodinámicas de mezcla para el ETX en mezclas 
codisolventes de Et-W y Et-Ac a 298,15 K 

 % 
Etanol 

𝜟𝑮𝟐
𝑴 𝜟𝑯𝟐

𝑴 𝜟𝑺𝟐
𝑴 T 𝜟𝑺𝟐

𝑴 𝝃𝜟𝑯 𝝃𝑻𝜟𝑺 
KJ/mol KJ/mol KJ/mol K KJ/mol   

Fracción 
agua-
etanol 

0 25,5013 6,8623 -0,0625 -18,6390 26,91 73,09 

10 22,7772 14,8442 -0,0266 -7,9330 65,17 34,83 

20 20,0543 21,7040 0,0055 1,6497 92,94 7,06 

30 17,0780 28,7147 0,0390 11,6367 71,16 28,84 

40 13,8891 30,6384 0,0562 16,7494 64,65 35,35 

50 11,3479 16,8698 0,0185 5,5219 75,34 24,66 

60 9,7098 5,6778 -0,0135 -4,0320 58,48 41,52 

70 6,7561 12,3974 0,0189 5,6413 68,73 31,27 

80 6,9601 12,2737 0,0178 5,3136 69,79 30,21 

90 6,4913 -1,0843 -0,0254 -7,5756 12,52 87,48 

100 5,6653 19,5307 0,0465 13,8653 58,48 41,52 

Fracción 
etanol-
acetato 
de etilo 

90 5,0644 13,4806 0,0282 8,4162 61,56 38,44 

80 4,4194 21,0614 0,0558 16,6420 55,86 44,14 

70 3,1289 14,4035 0,0378 11,2746 56,09 43,91 

60 2,6234 6,5732 0,0132 3,9498 62,47 37,53 

50 1,8797 4,6303 0,0092 2,7506 62,73 37,27 

40 1,6489 -0,3564 -0,0067 -2,0053 15,09 84,91 

30 1,4085 -1,1119 -0,0085 -2,5203 30,61 69,39 

20 1,3730 1,2743 -0,0003 -0,0987 92,81 7,19 

10 2,1140 5,9065 0,0127 3,7925 60,90 39,10 

0 2,2706 -1,4540 -0,0125 -3,7247 28,08 71,92 

 
La entalpía de formación de cavidad en el disolvente (requerida para alojar el soluto) 
es endotérmica, puesto que se requiere energía para superar las fuerzas cohesivas 
presentes en el disolvente, proceso que contribuye a disminuir la solubilidad, 
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mientras que la entalpía de interacción soluto-disolvente originada principalmente en 
interacciones de van der Waals, ácido-base de Lewis o del tipo de ión-dipolo es 
exotérmica contribuyendo a aumentar la solubilidad del proceso. Adicionalmente, la 
estructuración de las moléculas de agua alrededor de los grupos no polares de los 
solutos no electrolitos (hidratación hidrofóbica) contribuyen a disminuir el calor neto 
de mezcla en disolución acuosa.  
 
Los valores positivos obtenidos en la energía libre de mezcla nos indican que se 
opone al proceso de mezcla y que la oposición en menor al aumentar la proporción 
de componente de menor polaridad.  
 
Los resultados positivos pueden asociarse al efecto hidrofóbico, es decir a la 
estructuración de las moléculas del agua por medio de enlaces de hidrógeno alrededor 
de las partes de soluto no polar. Los cambios de entropía en su mayoría también son 
desfavorables para el proceso de mezcla. El proceso de mezcla es energéticamente 
desfavorable. 
 
Aun cuando el promedio de contribución entálpica es mayor (56%), las 
contribuciones varían ampliamente (entre el 12% y 92%) sin presentar una tendencia 
(Figura IX.16) en ninguno de los dos segmentos analizados lo cual puede ser 
indicativo de la complejidad de mecanismos involucrados en la no favorabilidad del 
proceso de mezcla del etoricoxib. 
 

 
Figura IX.16. Funciones termodinámicas de mezcla para el ETX. 𝜟𝑯𝑬𝑻𝑿,

𝑴  𝜟𝑮𝑬𝑻𝑿
𝑴 , T𝜟𝑺𝑬𝑻𝑿

𝑴  
 

Se observa en la gráfica una relación no lineal entalpía-entropía con valores 
predominantemente positivos confirmando la contribución relativa de la entalpía 
como el principal factor energético responsable de la no espontaneidad del proceso 
de mezcla. 
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IX.3.  Funciones termodinámicas de transferencia 
 
El acomodamiento energético que sucede durante el proceso de interacción entre 
dos disolventes de diferente polaridad se mide empleando las funciones 
termodinámicas de transferencia, cuyo uso en estudios de solubilidad tiene 
antecedentes en la literatura (4,7,14-17) como complemento a los mecanismos de la 
acción codisolvente en el proceso de disolución.  
 
Para el cálculo de las funciones termodinámicas de transferencia entalpía de 
transferencia, 𝜟𝑯𝑨→𝑩, entropía de transferencia, 𝜟𝑺𝑨→𝑩 , y energía libre de transferencia, 
𝜟𝑮𝑨→𝑩, se emplean las Ecs. IV.35, 36 y 37. Como se observa, estos valores resultan 
de la diferencia de los valores de mezcla para entalpía 𝜟𝑯𝑨

𝑴, energía libre 𝜟𝑮𝑨
𝑴 y/o 

entropía 𝜟𝑺𝑨
𝑴, de las fracciones de codisolvente más polar con respecto a la fracción 

menos polar, representados respectivamente por los superíndices 𝑨 y 𝑩.  
 

𝜟𝑯𝑨→𝑩 = 𝜟𝑯𝑨
𝑴 − 𝜟𝑯𝑩

𝑴 
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟓 

𝜟𝑺𝑨→𝑩 = 𝜟𝑺𝑨
𝑴 − 𝜟𝑺𝑩

𝑴 
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟔 

𝜟𝑮𝑨→𝑩 = 𝜟𝑮𝑨
𝑴 − 𝜟𝑮𝑩

𝑴 
 

𝑬𝒄. 𝑰𝑽. 𝟑𝟕 

Los valores de las funciones termodinámicas de transferencia permiten identificar el 
efecto de la composición codisolvente sobre la conducción del proceso de disolución 
y eliminar la influencia del soluto. 
 
CELECOXIB 
 
Los valores de las funciones termodinámicas de transferencia de entalpía, 𝜟𝑯 A

→B, 

entropía, 𝜟𝑺 A→B, y energía libre, 𝜟𝑮 A→B, desde el disolvente más polar al de menor 
polaridad, calculados con las Ecs. IV.35, 36 y 37, respectivamente para el celecoxib 
se muestran en la Tabla IX.6. Estos valores se emplean para validar el efecto de 
transferencia de la composición del codisolvente con el incremento de la solubilidad. 
 
Para las proporciones de codisolvente acuosas (Tabla IX.6) la energía libre de 
transferencia es desfavorable (valores positivos) pero la tendencia es a la disminución 
en la magnitud, lo cual se explica porque aumenta la proporción de disolvente de 
menor polaridad en el medio codisolvente. La adición de etanol al medio disminuye 
la polaridad del medio (hace que los parámetros de solubilidad de las mezclas sean 
cada vez menores) acercándose al valor del parámetro de solubilidad del CLX. En 
todos los casos, inicialmente al adicionar etanol al agua, el proceso de disolución es 
conducido tanto por la entalpía como por la entropía debido a que se promueve la 
desestructuración de las moléculas de etanol alrededor de los grupos no polares del 
fármaco, favoreciendo las interacciones soluto-disolvente debido a que hay mayor 
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agua disponible. En último lugar, se puede decir que los valores pequeños de entropía 
de transferencia se deben al incremento de interacciones disolvente-soluto. 
 
Tabla IX.6. Funciones termodinámicas de transferencia para el CLX fracción 
Et-W a 298,15 K 

Fracción etanólica 𝜟𝑮A→B  
kJ mol–1 

𝜟𝑯A→B  
kJ mol–1 

𝜟𝑺A→B 

J mol–1 K–1 
𝑻𝜟𝑺A→B  
kJ mol–1 Disolvente A  Disolvente B 

0,00 0,10 2,4760 -0,5721 -10,2234 -3,0481 

0,10 0,20 6,0489 -13,7335 -66,3505 -19,7824 

0,20 0,30 2,6074 10,2132 25,5102 7,6059 

0,30 0,40 6,1503 -31,2490 -125,4378 -37,3993 

0,40 0,50 4,3379 16,2653 40,0044 11,9273 

0,50 0,60 3,0709 -0,0851 -10,5855 -3,1561 

0,60 0,70 2,5461 3,8504 4,3746 1,3043 

0,70 0,80 2,1688 -2,5931 -15,9716 -4,7619 

0,80 0,90 2,0119 11,1579 30,6757 9,1460 

0,90 1,00 1,1029 3,8786 9,3098 2,7757 

1,00 0,00 1,6299 -0,3890 -6,7714 -2,0189 

 
La tendencia a disminuir continúa en los valores correspondientes a la fracción 
menos polar. (Tabla IX.7). La transferencia desde el disolvente más polar 
(concentraciones de etanol más bajas) al menos polar en las mezclas codisolventes 
(mayor concentración de acetato de etilo) tiene conducción entálpica cuando los 
valores de entalpía de transferencia son negativos y entrópica cuando estos son 
positivos.  
 
Tabla IX.7. Funciones termodinámicas de transferencia para el CLX fracción 
Et-Ac a 298,15 K 

Fracción de acetato de etilo 𝜟𝑮A→B  
kJ mol–1 

𝜟𝑯A→B  
kJ mol–1 

𝜟𝑺A→B 

J mol–1 K–1 
𝑻𝜟𝑺A→B  
kJ mol–1 Disolvente A Disolvente B 

0,00 0,10 1,6299 -0,3890 -6,7714 -2,0189 

0,10 0,20 0,8860 8,6808 26,1438 7,7948 

0,20 0,30 0,5972 -0,1312 -2,4430 -0,7284 

0,30 0,40 0,6649 -0,0837 -2,5106 -0,7485 

0,40 0,50 0,6121 2,2445 5,4752 1,6324 

0,50 0,60 0,2469 1,8239 5,2892 1,5770 

0,60 0,70 0,2608 0,6755 1,3910 0,4147 

0,70 0,80 0,1170 1,2873 3,9250 1,1702 

0,80 0,90 0,0015 -3,0513 -10,2391 -3,0528 

0,90 1,00 -0,2824 2,2803 8,5952 2,5627 

 
En todos los casos la energía libre de transferencia, 𝜟𝑮 A→B , es positiva, por tanto en 
las fracciones etanólicas 20%, 40%, 60%, 80% y 90% de la fase acuosa y 20%, 50%, 
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60%, 70%, 80% y 100% de la fase de menor polaridad, en las que la entalpía de 
transferencia es positiva y la entropía es positiva, la disolución es dirigida por la 
entropía. Por el contrario, cuando la entalpía de transferencia, 𝜟𝑯 A→B

 , es negativa y 
la entropía de transferencia 𝜟𝑺 A→B

, es negativa, como en las diez fracciones restantes, 
la disolución es dirigida por la entalpía. 
 

ETORICOXIB 
 
Las Ecs. IV.35, 36 y 37 se emplearon para calcular los valores que se muestran en las 
Tablas IX.8 y IX.9 para las funciones termodinámicas de transferencia de entalpía, 
𝜟𝑯A→B, entropía, 𝜟𝑺 A→B, y energía libre, 𝜟𝑮 A→B, desde el disolvente de mayor polaridad 
al de menor. 
 
Tabla IX.8. Funciones termodinámicas de transferencia para el ETX fracción 
Et-W a 298,15 K 

Fracción etanólica 𝜟𝑮A→B  
kJ mol–1 

𝜟𝑯A→B  
kJ mol–1 

𝜟𝑺A→B 

J mol–1 K–1 
𝑻𝜟𝑺A→B  
kJ mol–1 Disolvente A  Disolvente B 

0,00 0,10 2,7241 -7,9819 -35,9082 -10,7060 

0,10 0,20 2,7229 -6,8598 -32,1404 -9,5827 

0,20 0,30 2,9762 -7,0108 -33,4966 -9,9870 

0,30 0,40 3,1889 -1,9237 -17,1478 -5,1126 

0,40 0,50 2,5412 13,7686 37,6570 11,2274 

0,50 0,60 1,6381 11,1920 32,0439 9,5539 

0,60 0,70 2,9537 -6,7195 -32,4442 -9,6732 

0,70 0,80 -0,2040 0,1237 1,0990 0,3277 

0,80 0,90 0,4688 13,3580 43,2307 12,8892 

0,90 1,00 0,8260 -20,6150 -71,9133 -21,4410 

1,00 0,00 0,6009 6,0500 18,2765 5,4491 

 

El proceso de disolución presenta conducción entálpica (valores negativos de 
entalpía y de entropía de transferencia) predominantemente en la fracción acuosa, 
pero en general los procesos entálpicos están equilibrados en número con los 
entrópicos (valores positivos de entalpía y de entropía de transferencia), siendo sólo 
para tres mezclas (80% en la fase acuosa y de 90% y 100% en la fase de acetato de 
etilo) procesos espontáneos. Considerando la adición de etanol al agua en intervalos 
de 0,10, la polaridad del medio desde el agua pura (δ1 = 48 MPa1/2) hasta el etanol (δ1 
= 26 MPa1/2) va disminuyendo progresivamente, el proceso de disolución pasa de ser  
conducido por la entropía (𝜟𝑮 A→B < 0, 𝜟𝑯 A→B < 0, 𝜟𝑺 A→B < 0) en las mezclas más 
polares a, en las proporciones menos polares, ser conducido por la entropía y entalpía 
(𝜟𝑮 A→B < 0, 𝜟𝑯 A→B < 0, 𝜟𝑺 A→B > 0).  
 
Este cambio de comportamiento de conducción se reproduce en la mezcla no acuosa 
(Tabla IX.9), por lo que se verifica que estas funciones termodinámicas de 
transferencia desde un medio de mayor a uno de menor polaridad, consiguen 
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identificar el efecto de la composición de la mezcla disolvente sobre la conducción 
del proceso de disolución de diferentes fármacos. 
 
Tabla IX.9. Funciones termodinámicas de transferencia para el ETX fracción 
Et-Ac a 298,15 K 

Fracción de acetato de etilo 𝜟𝑮A→B  
kJ mol–1 

𝜟𝑯A→B  
kJ mol–1 

𝜟𝑺A→B 

J mol–1 K–1 
𝑻𝜟𝑺A→B  
kJ mol–1 Disolvente A Disolvente B 

0,00 0,10 0,6009 6,0500 18,2765 5,4491 

0,10 0,20 0,6450 -7,5808 -27,5894 -8,2258 

0,20 0,30 1,2906 6,6579 18,0022 5,3674 

0,30 0,40 0,5055 7,8303 24,5675 7,3248 

0,40 0,50 0,7437 1,9428 4,0220 1,1992 

0,50 0,60 0,2308 4,9868 15,9516 4,7560 

0,60 0,70 0,2405 0,7555 1,7273 0,5150 

0,70 0,80 0,0354 -2,3862 -8,1224 -2,4217 

0,80 0,90 -0,7410 -4,6321 -13,0511 -3,8912 

0,90 1,00 -0,1567 7,3605 25,2127 7,5172 

 
IX.4.  Compensación entalpía-entropía 
 
Las relaciones extra-termodinámicas de compensación entre la entalpía y la entropía 
permiten elucidar el mecanismo de la acción codisolvente y de interacción soluto-
disolvente y disolvente-disolvente de las disoluciones estudiadas (15,18-22). Estas 
relaciones se expresan de forma lineal y no lineal.  
 
Las gráficas de 𝜟𝑯𝑺en función de 𝜟𝑮𝑺 a la temperatura armónica media (15,21,23,24), 
son característicos de la solubilidad de principios activos en mezclas disolventes 
acuosas y no acuosas y permiten observar mecanismos para el proceso de disolución 
de acuerdo a las tendencias obtenidas. Si las relaciones son lineales las pendientes 
pueden ser positivas o negativas e indican que la responsabilidad de los resultados de 
solubilidad obedece a mecanismos entrópicos o entálpicos. Los estudios de 

compensación entálpica-entrópica constituyen una manifestación termodinámica de 
la formación y ruptura de enlaces, siendo el enlace de hidrogeno el factor más 
importante en la elaboración de una disolución acuosa. Es importante señalar, pues, 
que este análisis se utiliza para identificar los cambios del mecanismo que controlan 
la acción de un codisolvente.  
 
CELECOXIB 
 
La Figura IX.17 muestra que el celecoxib presenta una relación no lineal entre la 
entalpía de disolución y la energía libre de Gibbs.  Se observa una tendencia creciente 
del calor de disolución en la fase acuosa con la adición del etanol hasta la proporción 
de 40%. De acuerdo a lo anterior, la disolución del CLX tiene una conducción 
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entrópica en el primer caso seguida por una conducción entálpica que es el 
mecanismo predominante en el comportamiento observado. 
 
 

 
Figura IX.17. Compensación entalpía-entropía CLX en mezclas Et-W (azul) y Et-Ac 
(rojo) 

 
ETORICOXIB 
 
La relación de compensación entalpía-entropía en la fracción acuosa para el 
etoricoxib (Figura IX.18) muestra para la región más polar una pendiente positiva 
indicando una conducción entálpica hasta el valor máximo en la proporción 50% de 
etanol luego de lo cual la tendencia es negativa y por tanto un mecanismo entrópico 
conductor de la disolución. 
 

 
Figura IX.18. Compensación entalpía-entropía ETX en mezclas Et-W  
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De acuerdo a lo anterior, el proceso se disolución en mezclas ricas en agua es 
conducido por el componente organizacional (entropía), posiblemente, como ya se 
había mencionado de acuerdo a las funciones termodinámicas de mezcla, estos 
fármacos promueven la estructuración del agua alrededor de sus grupos no polares, 
por lo que, al adicionar etanol al agua, este actúa como un disruptor de la estructura 
del agua, aumentando la entropía del sistema y así favoreciendo el proceso de 
disolución. En mezclas intermedias y ricas en etanol, se promueve una reducción de 
la entropía posiblemente debido al incremento de interacciones disolvente-soluto, 
pero a su vez una reducción de la energía del sistema (entalpía) por lo que el 
componente energético es el que conduce el proceso de disolución en estas mezclas.  
 
Mediante los análisis de los gráficos no lineales de compensación entálpica- entrópica 
se observan cambios de pendientes. Para ambos fármacos, en las mezclas no acuosas, 
el mecanismo con las primeras adiciones de acetato de etilo presenta un cambio de 
tendencia claramente de conducción entrópica, pendiente negativa, probablemente a 
causa de una pérdida de la estructuración del sistema, a una tendencia positiva y por 
tanto conducción entálpica, debido a la mejor solvatación del fármaco por las 
moléculas del acetato de etilo. Así, la pendiente es negativa en la región rica en etanol 
y positiva en la región rica en acetato de etilo, el signo cambia en un máximo 
determinado, 80% etanol en acetato de etilo para ambos fármacos, que corrobora un 
cambio de comportamiento desde la entropía (pendiente negativa a valores más altos 
de 𝜟𝑮𝟐

𝑺), hasta entalpía (pendiente positiva a valores de 𝜟𝑮𝟐
𝑺 más bajos). Esto se puede 

explicar por los diferentes tipos de interacciones dominantes en el proceso de mezcla, 
es decir, el comportamiento no lineal se puede atribuir a las interacciones a lo largo 
de la mezcla disolvente.  
 

Se puede resumir, considerando que los resultados obtenidos tanto para el celecoxib 
como para el etoricoxib demuestran la utilidad del análisis de compensación entalpía-
entropía para identificar cambios en el mecanismo de la acción de un sistema 
codisolvente.  La realización de gráficos ponderados de 𝜟𝑯𝑺 en función de 𝜟𝑮𝑺 a la 
temperatura media harmónica permite observar los mecanismos del proceso de 
disolución de acuerdo a las diferentes tendencias obtenidas.  
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Los estudios de estimación teórica de la solubilidad de diversas clases de solutos en 
mezclas codisolventes tienen numerosos antecedentes en la literatura farmacéutica y 
química (1-12), se lleva a cabo para optimizar los procesos tecnológicos en 
preformulación y porque resulta clave en los procesos de desarrollo e investigación en 
el diseño de medicamentos estables, seguros y eficaces.  
 
Para predecir la solubilidad de principios activos se han utilizado diversos modelos en 
sistemas codisolventes de carácter binario. Las desviaciones obtenidas en la solubilidad 
estimada o calculada (𝒍𝒏 𝑿𝒃) frente a la obtenida experimentalmente (𝒍𝒏 𝑿𝒂)  (Ec. X.1) 
permiten evaluar si el modelo es útil, lo que supondría un ahorro significativo de tiempo 
y recursos económicos en el diseño y desarrollo de formas farmacéuticas. 
 

% 𝑬𝒓𝒓𝒐𝒓 =
𝒍𝒏 𝑿𝒂 − 𝒍𝒏 𝑿𝒃

𝒍𝒏 𝑿𝒂 × 𝟏𝟎𝟎 
𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏 

X.1.  Modelo de predicción de Bustamante y cols. (1994) 
 
Para predecir la solubilidad de fármacos, en mezclas binarias etanol-agua (Et-W) y 
etanol-acetato de etilo (Et-Ac) en el intervalo de temperaturas 288,15-308,15 K, con un 
solo máximo de solubilidad se utilizó el modelo de Bustamante y cols. (2). El modelo 
se basa en la modificación introducida por Martin (1) a la ecuación de Hildebrand (13) 
definida previamente en la sección III de esta memoria (Ec V.13), el cual relaciona el 
logaritmo de la solubilidad de la fracción molar del fármaco, 𝒍𝒏𝑿𝟐, con el parámetro de 

solubilidad de la mezcla disolvente, 1, mediante una ecuación polinómica de orden n: 
 

𝒍𝒏𝑿𝟐 = 𝑪𝟎 + 𝑪𝟏𝜹𝟏 + 𝑪𝟐𝜹𝟏
𝟐 + 𝑪𝟑𝜹𝟏

𝟑 + ⋯ + 𝑪𝒏 𝜹𝟏
𝒏 

 

𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟑 

Como se explicó, este modelo asume que las mezclas disolventes no producen cambios 
polimórficos en la fase sólida, y, en consecuencia, la contribución de la fase sólida se 
considera un término constante que se incluye en la ordenada en el origen, 𝑪𝟎, y tiene 
en cuenta las aportaciones a la solubilidad de las fuerzas implicadas en los enlaces 
intramoleculares como las fuerzas de van der Waals y la corrección por las desviaciones 
producidas por la diferencia en el tamaño del soluto y del disolvente. En estudios 
previos nuestro equipo de investigación ha encontrado diferentes tipos de perfiles de 
solubilidad frente al parámetro de solubilidad de Hildebrand, en moléculas con un único 
máximo de solubilidad, este modelo obtuvo unos excelentes resultados, no 
reproducidos para el CLX ni ETX, que presentaron una inadecuada capacidad 
predictiva aplicando modelos polinómicos regulares de segundo-quinto orden.  
 
Bustamante y cols. (3) evidenciaron la presencia de dos máximos de solubilidad 
aparentes, indica que los parámetros de solubilidad están influidos por la polaridad, 
naturaleza del disolvente y por la diferencia de capacidad de formación de enlaces de 
hidrógeno entre el soluto y la mezcla disolvente en un esfuerzo por adaptarse al medio. 
Este comportamiento tiene muchos antecedentes en la literatura farmacéutica (14-23). 
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Para curvas con perfiles de solubilidad más complejos, con punto de inflexión o con 
dos máximos de solubilidad se utiliza el modelo de Bustamante y cols. (1994), 
representado en la ecuación, Ec. V.18, que incluye la formación de cavidades en el 
disolvente, representado por el parámetro de solubilidad total de Hildebrand, δ1, y los 
parámetros parciales ácido, 𝜹𝟏𝒂, y básico, 𝜹𝟏𝒃, de la mezcla disolvente, que expresan la 
capacidad donadora y aceptora de enlace de hidrógeno del disolvente.   

 
Este modelo polinómico permitió estimar la solubilidad por cálculo reverso (regresión 
en el cálculo, usando la ecuación obtenida a partir de los datos experimentales), 
resolviendo esta propiedad a partir del 𝒍𝒏𝑿𝟐 obtenido de la regresión polinómica y 
asume que no hay cambios polimórficos, la contribución de la fase sólida puede 
considerarse constante en todas las mezclas y se incluye en la ordenada en el origen, 𝑪𝟎. 
 
Es conveniente mencionar que, cuantos más términos contenga el polinomio utilizado 
en la regresión, mejor será su ajuste a los datos experimentales; sin embargo, para definir 
el orden del polinomio por utilizar, se debe confirmar que este sea significativamente 
menor que el número de puntos evaluados experimentalmente. 
 
CELECOXIB 
 
Los mejores resultados predictivos se encontraron utilizando el parámetro ácido, 𝜹𝒂, y 
el producto, 𝜹𝒂 𝜹𝒃, como se expresa en las ecuaciones de la Tabla X.1 (Ecs. X.2-6): 
 
Tabla X.1. Ecuaciones para el cálculo de la solubilidad del CLX con el modelo 
de Bustamante y cols. (1994) 

𝒍𝒏𝑿𝑪𝑳𝑿,𝟑𝟎𝟖,𝟏𝟓𝑲 = −𝟏𝟖, 𝟓𝟖𝟓𝟖 + 𝟏, 𝟕𝟔𝟎𝟎𝜹 − 𝟎, 𝟎𝟐𝟔𝟒𝜹𝟐 − 𝟎, 𝟓𝟗𝟐𝟒𝜹𝒂 − 𝟎, 𝟎𝟏𝟔𝟔 𝜹𝒂 𝜹𝒃 
R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟐 
𝒍𝒏𝑿𝑪𝑳𝑿,𝟑𝟎𝟑,𝟏𝟓𝑲 = −𝟏𝟖, 𝟖𝟎𝟓𝟓 + 𝟏, 𝟕𝟖𝟐𝟑𝜹 − 𝟎, 𝟎𝟐𝟔𝟎𝜹𝟐 − 𝟎, 𝟔𝟐𝟒𝟖𝜹𝒂 − 𝟎, 𝟎𝟏𝟖𝟐 𝜹𝒂 𝜹𝒃 

R2= 0,999 
 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟑 
𝒍𝒏𝑿𝑪𝑳𝑿,𝟐𝟗𝟖,𝟏𝟓𝑲 = −𝟏𝟗, 𝟖𝟕𝟏𝟕 + 𝟏, 𝟖𝟖𝟑𝟎𝜹 − 𝟎, 𝟎𝟐𝟓𝟗𝜹𝟐 − 𝟎, 𝟔𝟗𝟔𝟓𝜹𝒂 − 𝟎, 𝟎𝟐𝟏𝟓 𝜹𝒂 𝜹𝒃 

R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟒 
𝒍𝒏𝑿𝑪𝑳𝑿,𝟐𝟗𝟑,𝟏𝟓𝑲 = −𝟐𝟏, 𝟏𝟖𝟕𝟎 + 𝟐, 𝟎𝟎𝟎𝜹 − 𝟎, 𝟎𝟐𝟔𝟐𝜹𝟐 − 𝟎, 𝟕𝟔𝟒𝟎𝜹𝒂 − 𝟎, 𝟎𝟐𝟒𝟖 𝜹𝒂 𝜹𝒃 

R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟓 
𝒍𝒏𝑿𝑪𝑳𝑿,𝟐𝟖𝟖,𝟏𝟓𝑲 = −𝟐𝟏, 𝟔𝟒𝟎𝟐 + 𝟐, 𝟎𝟐𝟐𝟏𝜹 − 𝟎, 𝟎𝟐𝟓𝟓𝜹𝟐 − 𝟎, 𝟕𝟖𝟒𝟎𝜹𝒂 − 𝟎, 𝟎𝟐𝟕𝟐 𝜹𝒂 𝜹𝒃 

R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟔 

 𝒍𝒏𝑿𝟐 = 𝑪𝟎 + 𝑪𝟏𝜹𝟏 + 𝑪𝟐𝜹𝟏
𝟐 + 𝑪3𝜹𝟏𝒂 + 𝑪4𝜹𝟏𝒃 + 𝑪5𝜹𝟏𝒂 𝜹𝟏𝒃 

 
 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟏𝟖 
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La Figura X.1 muestra el comportamiento de solubilidad del CLX cuando disminuye la 
polaridad del medio por la adición del etanol. Se produce un aumento de solubilidad en 
todas las temperaturas estudiadas y continúa con esta tendencia cuando se adiciona el 
acetato de etilo, hasta llegar al único máximo de solubilidad obtenido en la proporción 
Et-Ac 50:50 (v/v) (22,5 MPa½).  
 

 
Figura X.1. Solubilidad del celecoxib con el modelo de Bustamante y cols. (1994). 
Experimental (azul) y calculada (rojo)  
 
En las Tablas X.2.a y X.2.b se presentan los valores de solubilidad calculados a las 
temperaturas de estudio. Las desviaciones en la solubilidad estimada, calculadas con la 
Ec. X.1, fueron de pequeña magnitud (inferiores al 3% en casi todas las proporciones).  
 
Tabla X.2.a. Solubilidades del celecoxib (a) experimentales y (b) calculadas en 
mezcla acuosa 

 308,15 K 303,15 K 298,15 K 293,15 K 288,15 K 

𝝓𝒃 lnX35
a lnX35

 b %  
Error lnX30

 b %  
Error lnX25

b %  
Error lnX20

 b %  
Error lnX15

 b %  
Error 

Mezclas etanol-agua 

0,0 -17,1260 -17,7773 3,80 -17,8913 3,60 -18,0583 3,67 -18,1850 3,56 -18,3945 3,06 

0,1 -16,1128 -15,5517 3,48 -15,7175 3,07 -15,9459 3,21 -16,1197 3,09 -16,3913 2,39 

0,2 -13,4973 -13,5078 0,08 -13,7159 0,12 -13,9935 0,17 -14,2048 0,39 -14,5235 0,31 

0,3 -12,5098 -11,6456 6,91 -11,8865 6,98 -12,2011 6,14 -12,4403 5,42 -12,7912 4,06 

0,4 -9,7338 -9,9652 2,38 -10,2291 1,79 -10,5687 1,33 -10,8263 0,79 -11,1943 2,22 

0,5 -8,1346 -8,4666 4,08 -8,744 3,97 -9,0963 4,08 -9,3626 4,10 -9,7328 4,01 

0,6 -6,8938 -7,1497 3,71 -7,431 3,94 -7,7839 3,64 -8,0494 3,18 -8,4068 3,96 

0,7 -5,8967 -6,0145 2,00 -6,2901 2,16 -6,6316 1,80 -6,8867 2,22 -7,2162 3,15 

0,8 -4,9964 -5,0611 1,30 -5,3214 1,05 -5,6392 0,31 -5,8743 0,10 -6,1611 0,08 

0,9 -4,3422 -4,2894 1,22 -4,5248 0,42 -4,8069 0,82 -5,0124 0,49 -5,2414 0,45 

1,0 -3,9119 -3,6995 5,43 -3,9004 5,46 -4,1346 5,58 -4,3009 5,28 -4,4572 4,63 

|% error prom | 3,13  2,96  2,80  2,60  2,57 
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Tabla X.2.b. Solubilidades del celecoxib (a) experimentales y (b) calculadas en 
mezcla no acuosa 

 308,15 K 303,15 K 298,15 K 293,15 K 288,15 K 

𝝓𝒃 lnX35
a lnX35

 b %  
Error lnX30

 b %  
Error lnX25

b %  
Error lnX20

 b %  
Error lnX15

 b %  
Error 

Mezclas etanol-acetato de etilo 

1,0 -3,9119 -3,6995 5,43 -3,9004 5,46 -4,1346 5,58 -4,3009 5,28 -4,4572 4,63 

0,9 -3,2640 -3,3281 1,96 -3,5133 1,44 -3,7220 0,27 -3,8687 0,35 -4,0142 0,86 

0,8 -3,0149 -3,0056 0,31 -3,1761 0,69 -3,3622 1,40 -3,4925 1,72 -3,6286 1,25 

0,7 -2,7836 -2,7320 1,86 -2,8887 1,13 -3,0553 1,27 -3,1725 1,25 -3,3004 0,87 

0,6 -2,5153 -2,5073 0,32 -2,6512 0,32 -2,8012 0,95 -2,9085 0,34 -3,0296 1,62 

0,5 -2,2837 -2,3316 2,09 -2,4635 0,82 -2,6000 0,94 -2,7006 0,97 -2,8162 1,07 

0,4 -2,2137 -2,2047 0,41 -2,3258 0,78 -2,4516 0,95 -2,5488 1,11 -2,6602 0,25 

0,3 -2,1385 -2,1268 0,55 -2,2378 0,55 -2,3561 0,06 -2,4531 0,39 -2,5616 0,35 

0,2 -2,1168 -2,0979 0,89 -2,1998 0,34 -2,3135 1,11 -2,4135 0,47 -2,5204 0,80 

0,1 -2,0714 -2,1178 2,24 -2,2116 1,89 -2,3237 1,08 -2,4300 0,36 -2,5366 0,06 

0,0 -2,2094 -2,1867 1,03 -2,2733 1,63 -2,3867 1,13 -2,5026 0,12 -2,6102 0,64 

|% error prom | 1,55  1,37  1,34  1,12  1,13 

 
Comportamientos similares se han descrito en la literatura para otros fármacos (24-35).  
A modo de ejemplo, en la Figura X.1 se presentan los resultados predictivos y los 
resultados experimentales aplicando la Ec. X.3 a 298,15 K, donde puede observarse 
gran similitud en el comportamiento y excelente resultado experimental. Este modelo 
resulta muy práctico ya que no necesita la determinación experimental del calor molar 
de fusión ni de la temperatura de fusión y elimina la necesidad de utilizar un método 
iterativo para calcular X2 y φ1 del término U en la variable dependiente lnα2/U del 
modelo de Martin (36,37).  
 
ETORICOXIB 
 
En el caso del ETX, a pesar de que solo mostró un único máximo de solubilidad, en la 
proporción Et-Ac 30:70 (v/v) (20,89 MPa½), no fue posible aplicar el modelo predictivo 
de Bustamante y cols. (2), por ello se utilizó, como en el fármaco anterior el modelo de 
Bustamante y cols. (3). Los mejores resultados predictivos se encontraron utilizando el 
parámetro ácido, 𝜹𝒂, como se expresa en las ecuaciones de la Tabla X.3 (Ecs. X.7-X.11). 
No obstante, los resultados demuestran la excelente practicidad del modelo de 
Bustamante y cols. (3). 
 
La conducta observada se puede relacionar con la estructura molecular del ETX y su 
capacidad de formación de enlace de hidrógeno con la mezcla en un esfuerzo por 
adaptarse al medio disolvente. Es conocido que la mezcla etanol-agua y etanol-acetato 
de etilo posee diferentes capacidades de asociación, mediante interacciones donador-
aceptador de protones, y estas se representan mediante el término 𝜹𝒂.  
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En las Tablas X.4.a y X.4.b  se presentan los valores de solubilidad obtenidos por cálculo 
reverso utilizando los valores de solubilidad obtenidos mediante las regresiones 
polinómicas presentadas en la Tabla X.3.  
 
Tabla X.3. Ecuaciones para el cálculo de la solubilidad del ETX con el modelo 
de Bustamante y cols. (1994) 

𝒍𝒏𝑿𝑬𝑻𝑿,𝟑𝟎𝟖,𝟏𝟓𝑲 = −𝟕, 𝟖𝟒𝟎𝟎 + 𝟎, 𝟔𝟖𝟔𝟕𝜹 − 𝟎, 𝟎𝟏𝟓𝟏𝜹𝟐 − 𝟎, 𝟐𝟑𝟔𝟕𝜹𝒂 
R2= 0,994 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟕 
𝒍𝒏𝑿𝑬𝑻𝑿,𝟑𝟎𝟑,𝟏𝟓𝑲 = −𝟕, 𝟖𝟒𝟎𝟗 + 𝟎, 𝟔𝟗𝟒𝟓𝜹 − 𝟎, 𝟎𝟏𝟓𝟐𝜹𝟐 − 𝟎, 𝟐𝟔𝟎𝟕𝜹𝒂 

R2= 0,993 
 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟖 

𝒍𝒏𝑿𝑬𝑻𝑿,𝟐𝟗𝟖,𝟏𝟓𝑲 = −𝟕, 𝟗𝟒𝟔𝟏 + 𝟎, 𝟕𝟏𝟎𝟕𝜹 − 𝟎, 𝟎𝟏𝟓𝟓𝜹𝟐 − 𝟎, 𝟐𝟖𝟏𝟓𝜹𝒂 
R2= 0,993 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟗 

𝒍𝒏𝑿𝑬𝑻𝑿,𝟐𝟗𝟑,𝟏𝟓𝑲 = −𝟕, 𝟓𝟎𝟕𝟓 + 𝟎, 𝟔𝟕𝟐𝟗𝜹 − 𝟎, 𝟎𝟏𝟓𝟎𝜹𝟐 − 𝟎, 𝟐𝟖𝟕𝟓𝜹𝒂 
R2= 0,992 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏𝟎 

𝒍𝒏𝑿𝑬𝑻𝑿,𝟐𝟖𝟖,𝟏𝟓𝑲 = −𝟕, 𝟐𝟐𝟖𝟑 + 𝟎, 𝟓𝟗𝟕𝟏𝜹 − 𝟎, 𝟎𝟏𝟑𝟗𝜹𝟐 − 𝟎, 𝟐𝟑𝟖𝟎𝜹𝒂 
R2= 0,992 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏𝟏 

 
Como criterio de comparación se presentan los errores entre la solubilidad experimental 
y la calculada, calculados con la Ec. X.1. Se observa que estos errores son alrededor del 
4% en todas las proporciones estudiadas. 
 
Tabla X.4.a. Solubilidades del etoricoxib (a) experimentales y (b) calculadas en 
mezcla acuosa 

 308,15 K 303,15 K 298,15 K 293,15 K 288,15 K 

𝝓𝒃 lnX35
a lnX35

 b %  
Error lnX30

 b %  
Error lnX25

b %  
Error lnX20

 b %  
Error lnX15

 b %  
Error 

Mezclas etanol-agua 

0,0 -12,5252 -12,7424 1,73 -12,9885 2,02 -13,2870 2,61 -13,5357 2,78 -13,8185 3,32 

0,1 -11,3365 -11,2745 0,55 -11,5199 0,64 -11,8003 0,17 -12,0751 0,07 -12,3882 0,33 

0,2 -10,1722 -9,9440 2,24 -10,1898 2,07 -10,4549 2,62 -10,7510 2,63 -11,0850 2,96 

0,3 -8,8582 -8,7509 1,21 -8,9984 1,64 -9,2507 3,58 -9,5634 3,27 -9,9087 3,77 

0,4 -7,5733 -7,6953 1,61 -7,9454 0,97 -8,1878 0,05 -8,5123 1,95 -8,8594 1,98 

0,5 -6,6916 -6,7770 1,28 -7,0311 0,26 -7,2662 1,57 -7,5977 1,27 -7,9371 1,09 

0,6 -6,2162 -5,9962 3,54 -6,2553 2,02 -6,4858 0,11 -6,8196 0,77 -7,1417 1,31 

0,7 -4,8994 -5,3528 9,25 -5,6181 10,28 -5,8467 7,61 -6,1780 9,67 -6,4734 9,99 

0,8 -4,9461 -4,8468 2,01 -5,1195 3,06 -5,3489 1,26 -5,6728 1,35 -5,9320 0,52 

0,9 -4,9556 -4,4782 9,63 -4,7594 7,89 -4,9924 4,12 -5,3042 2,86 -5,5176 1,59 

1,0 -4,3370 -4,2470 2,07 -4,5378 1,89 -4,7771 4,57 -5,0720 3,85 -5,2302 5,10 

|% error prom | 4,29  4,69  4,64  4,66  4,35 
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Tabla X.4.b. Solubilidades del etoricoxib (a) experimentales y (b) calculadas en 
mezcla no acuosa 

 308,15 K 303,15 K 298,15 K 293,15 K 288,15 K 

𝝓𝒃 lnX35
a lnX35

 b %  
Error lnX30

 b %  
Error lnX25

b %  
Error lnX20

 b %  
Error lnX15

 b %  
Error 

Mezclas etanol-acetato de etilo 

1,0 -4,3370 -4,2470 2,07 -4,5378 1,89 -4,7771 4,57 -5,0720 3,85 -5,2302 5,10 

0,9 -4,1512 -4,0212 3,13 -4,2982 4,02 -4,5253 3,77 -4,8082 4,55 -4,9796 3,61 

0,8 -3,7758 -3,8148 1,03 -4,0782 1,96 -4,2933 4,38 -4,5636 5,28 -4,7469 5,05 

0,7 -3,4115 -3,6277 6,34 -3,8777 6,23 -4,0813 4,68 -4,3383 2,69 -4,5321 1,91 

0,6 -3,3081 -3,4601 4,59 -3,6968 4,69 -3,8893 5,88 -4,1322 5,36 -4,3353 3,97 

0,5 -3,0468 -3,3118 8,70 -3,5354 10,53 -3,7171 10,67 -3,9454 9,73 -4,1564 7,40 

0,4 -2,9862 -3,1829 6,59 -3,3935 6,35 -3,5649 7,22 -3,7779 9,58 -3,9953 8,54 

0,3 -2,9681 -3,0734 3,55 -3,2712 7,98 -3,4327 8,19 -3,6296 6,97 -3,8522 7,56 

0,2 -2,8729 -2,9833 3,85 -3,1685 3,89 -3,3203 4,02 -3,5006 3,82 -3,7271 3,83 

0,1 -3,0664 -2,9126 5,01 -3,0853 7,99 -3,2279 8,47 -3,3908 8,34 -3,6198 7,89 

0,0 -3,2560 -2,8613 12,12 -3,0217 12,03 -3,1555 11,82 -3,3003 11,01 -3,5305 9,60 

|% error prom | 4,29  4,69  4,64  4,66  4,35 

 
Los valores de error más altos se encuentran en la mezcla codisolvente menos polar, 
que contienen, por tanto, menor porcentaje de agua estructurada por enlaces de 
hidrógeno. Es conocido que a bajas concentraciones de codisolvente, el agua mantiene 
su habilidad para formar estructuras ordenadas. La hidratación hidrofóbica ocurre 
alrededor de las partes no polares de un compuesto mientras que los enlaces de 
hidrógeno se forman entre los grupos polares y el agua.  En cambio, a altas 
concentraciones de codisolvente, la estructura tridimensional del agua se pierde y, por 
lo tanto, las moléculas de agua estarían más disponibles para interactuar con las 
moléculas del fármaco, lo cual, a su vez, llevaría a obtener previsiblemente solubilidades 
más altas. 
 

 
Figura X.2. Solubilidad del etoricoxib con el modelo de Bustamante y cols. (1994). 
Experimental (azul) y calculada (rojo)  
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En la Figura X.2 se presenta la solubilidad experimental y la calculada a 25 ºC con 
respecto al parámetro de solubilidad total de cada mezcla disolvente, en el que puede 
observarse un comportamiento que se desvía ligeramente de la linealidad y que, además, 
predice con exactitud el único máximo de solubilidad encontrado. Este perfil de 
solubilidad es similar al del anterior fármaco.  
 
Los resultados demuestran la utilidad de este modelo en estudios de preformulación de 
medicamentos para garantizar el éxito farmacotécnico en la estimación de la solubilidad 
que supondrá una rentabilidad en la producción industrial de medicamentos, al reducir 
enormemente el número de mezclas codisolventes a ensayar. Los resultados ponen de 
manifiesto que este modelo puede aplicarse a otros principios activos lo que supondría 
una disminución en el número de experimentos. 
 
X.2.  Modelo de Jouyban-Gharamaleki (1997) 
 
Los estudios de solubilidad proporcionan una valiosa información para optimizar el 
proceso tecnológico en las fases previas de un desarrollo de medicamentos. En esta 
memoria se ha probado un modelo semiempírico que permitiría ahorrar 
determinaciones experimentales, que consumen tiempo y un importante gasto 
económico. El investigador Jouyban Gharamaleki planteó en 1997 un modelo de 
predicción de curvas con dos máximos de solubilidad, en sistemas ternarios, utilizando 
la fracción de volumen (𝝓) en lugar del parámetro de solubilidad de Hildebrand (𝜹). 
Este modelo, Ec. V.20, expresa la solubilidad de un fármaco (𝒍𝒏 𝑿𝒎) en mezclas 
disolventes con un codisolvente común (etanol) (11). 
 
El modelo propuesto requiere valores experimentales de solubilidad en función de la 
temperatura y fue por primera vez probado en fármacos con un comportamiento 
camaleónico y utilizando como punto de partida el descrito con anterioridad por 
Bustamante y cols., en 1994 (3), el cual, como se ha explicado, tenía en cuenta las 
interacciones ácido base (𝜹𝒂 y 𝜹𝒃). 
 

𝒍𝒏𝑿𝒎 = 𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂   + 𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 + 𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 + 𝑩𝟏 𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃 

+𝑩𝟐 𝝓𝒂 𝝓𝒃 + 𝑩𝟑 𝝓𝒄
𝟐 𝝓𝒃 + 𝑩𝟒 𝝓𝒄 𝝓𝒃 

 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟐𝟎 

𝑩𝟏-𝑩𝟒, son constantes de modelo y 𝑿𝒂, 𝑿𝒃 y 𝑿𝒄, es la solubilidad experimental a la 

temperatura de trabajo seleccionada y  𝝓𝒂, 𝝓𝒂 y 𝝓𝒄, es la fracción de volumen de los 
tres disolventes empleados. En esta investigación agua, etanol y acetato de etilo.  
 
CELECOXIB 
 
En la Tabla X.5 se muestran las ecuaciones obtenidas utilizando los datos 
experimentales de solubilidad del CLX a todas las temperaturas de estudio con el 
modelo de Jouyban-Gharamaleky (11). 
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Tabla X.5. Ecuaciones para el cálculo de la solubilidad del CLX con el modelo 
de  Jouyban-Gharamaleki (1997) 

𝒍𝒏𝑿𝑪𝑳𝑿,𝟑𝟎𝟖,𝟏𝟓𝑲 = 𝟏, 𝟎𝟏𝟕𝟏 𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂   + 𝟏, 𝟎𝟐𝟐𝟑 𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 + 𝟎, 𝟗𝟕𝟔𝟔 𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 −

                                 𝟗, 𝟔𝟔𝟕𝟏 𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃 −𝟏𝟑, 𝟕𝟕𝟒 𝝓𝒂 𝝓𝒃 − 𝟐, 𝟏𝟒𝟐𝟑 𝝓𝒄

𝟐 𝝓𝒃 + 𝟒, 𝟏𝟖𝟕𝟎 𝝓𝒄 𝝓𝒃 
R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏𝟐 

𝒍𝒏𝑿𝑪𝑳𝑿,𝟑𝟎𝟑,𝟏𝟓𝑲 = 𝟏, 𝟎𝟏𝟒𝟕𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂   + 1,0175𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 + 𝟎, 𝟗𝟕𝟔𝟐𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 −

                                 𝟗, 𝟖𝟕𝟔𝟑 𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃 + 𝟏𝟑, 𝟑𝟕𝟏𝟔 𝝓𝒂 𝝓𝒃 +  𝟏, 𝟖𝟔𝟔𝟒 𝝓𝒄

𝟐 𝝓𝒃 + 𝟒, 𝟏𝟐𝟏𝟏 𝝓𝒄 𝝓𝒃 
R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏𝟑 

𝒍𝒏𝑿𝑪𝑳𝑿,𝟐𝟗𝟖,𝟏𝟓𝑲 = 𝟏, 𝟎𝟏𝟓𝟕𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂   + 𝟏, 𝟎𝟏𝟑𝟒𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 + 𝟎, 𝟗𝟕𝟕𝟗𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 −

                                 𝟗, 𝟖𝟒𝟗𝟐 𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃 +𝟏𝟐, 𝟕𝟔𝟗𝟑 𝝓𝒂 𝝓𝒃 − 𝟐, 𝟎𝟗𝟎𝟔 𝝓𝒄

𝟐 𝝓𝒃 + 𝟒, 𝟑𝟕𝟑𝟑 𝝓𝒄 𝝓𝒃 
R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏𝟒 

𝒍𝒏𝑿𝑪𝑳𝑿,𝟐𝟗𝟑,𝟏𝟓𝑲 = 𝟏, 𝟎𝟏𝟓𝟒𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂   + 𝟏, 𝟎𝟏𝟒𝟔𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 + 𝟎, 𝟗𝟖𝟐𝟓𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 −

                                 𝟗, 𝟔𝟏𝟐𝟐𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃  +𝟏𝟐, 𝟐𝟎𝟔𝟑 𝝓𝒂 𝝓𝒃 −  𝟐, 𝟒𝟒𝟕𝟏 𝝓𝒄

𝟐 𝝓𝒃 + 𝟒, 𝟔𝟖𝟑𝟗 𝝓𝒄 𝝓𝒃 
R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏𝟓 

𝒍𝒏𝑿𝑪𝑳𝑿,𝟐𝟖𝟖,𝟏𝟓𝑲 = 𝟏, 𝟎𝟏𝟎𝟓𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂   + 𝟏, 𝟎𝟏𝟓𝟕𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 + 𝟎, 𝟗𝟖𝟕𝟖𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 −

                                 𝟗, 𝟔𝟑𝟓𝟑 𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃 +𝟏𝟏, 𝟒𝟏𝟕𝟑 𝝓𝒂 𝝓𝒃 − 𝟏, 𝟕𝟖𝟒𝟏 𝝓𝒄

𝟐 𝝓𝒃 + 𝟒, 𝟒𝟒𝟎𝟔 𝝓𝒄 𝝓𝒃 
R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏𝟔 

 
Asimismo, en las Tablas X.6.a y X.6.b se compendia las solubilidades experimentales y 
calculadas aplicando las regresiones polinómicas anteriores, a 35-15ºC, obtenidas por 
retro-cálculo y en la Tabla X.7 se presentan los errores expresados en porcentajes de 
diferencia entre la solubilidad experimental y la calculada.  
 
Tabla X.6.a. Solubilidades del celecoxib (a) experimentales y (b) calculadas en 
mezcla acuosa 

 308,15 K 303,15 K 298,15 K 293,15 K 288,15 K 

𝝓𝒃 lnX35
a lnX35

 b lnX30
a lnX30

 b lnX25
a lnX25

b lnX20
a lnX20

 b lnX15
a lnX15

 b 

0,0 -17,1260 -17,4188 -17,2692 -17,5232 -17,4185 -17,6925 -17,5601 -17,8303 -17,8479 -18,0352 

0,1 -16,1128 -15,6201 -16,2152 -15,7872 -16,4745 -16,0156 -16,6333 -16,1879 -16,7927 -16,4593 

0,2 -13,4973 -13,7683 -13,6989 -13,9829 -14,0171 -14,2591 -14,2608 -14,4629 -14,5693 -14,7841 

0,3 -12,5098 -11,9212 -12,7785 -12,1695 -12,9990 -12,4823 -13,1527 -12,7129 -13,3330 -13,0674 

0,4 -9,7338 -10,1370 -10,0497 -10,4062 -10,4297 -10,7441 -10,7413 -10,9955 -11,4487 -11,3672 

0,5 -8,1346 -8,4736 -8,4098 -8,7523 -8,7399 -9,1038 -8,9937 -9,3685 -9,3576 -9,7411 

0,6 -6,8938 -6,9890 -7,1490 -7,2671 -7,5106 -7,6203 -7,8012 -7,8894 -8,0865 -8,2470 

0,7 -5,8967 -5,7413 -6,1571 -6,0099 -6,5146 -6,3529 -6,7374 -6,6160 -6,9959 -6,9427 

0,8 -4,9964 -4,7883 -5,2659 -5,0398 -5,6218 -5,3605 -5,8805 -5,6060 -6,1657 -5,8860 

0,9 -4,3422 -4,1882 -4,5437 -4,4161 -4,7679 -4,7023 -4,9878 -4,9170 -5,2179 -5,1348 

1,0 -3,9119 -3,9990 -4,1258 -4,1982 -4,3787 -4,4374 -4,5406 -4,6067 -4,6734 -4,7467 
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Tabla X.6.b. Solubilidades del etoricoxib (a) experimentales y (b) calculadas en 
mezcla acuosa 

 308,15 K 303,15 K 298,15 K 293,15 K 288,15 K 

𝝓𝒃 lnX35
a lnX35

 b lnX30
a lnX30

 b lnX25
a lnX25

b lnX20
a lnX20

 b lnX15
a lnX15

 b 

1,0 -3,9119 -3,9990 -4,1258 -4,1982 -4,3787 -4,4374 -4,5406 -4,6067 -4,6734 -4,7467 

0,9 -3,2640 -3,4573 -3,4634 -3,6499 -3,7119 -3,8550 -3,8553 -3,9927 -4,0490 -4,1480 

0,8 -3,0149 -3,0294 -3,1983 -3,2101 -3,3158 -3,3893 -3,4336 -3,5066 -3,5837 -3,6630 

0,7 -2,7836 -2,7023 -2,9217 -2,8677 -3,0947 -3,0277 -3,2128 -3,1338 -3,3293 -3,2810 

0,6 -2,5153 -2,4633 -2,6598 -2,6115 -2,8281 -2,7579 -2,9183 -2,8595 -3,0796 -2,9915 

0,5 -2,2837 -2,2994 -2,4435 -2,4302 -2,5758 -2,5671 -2,6748 -2,6691 -2,7864 -2,7836 

0,4 -2,2137 -2,1979 -2,3441 -2,3127 -2,4751 -2,4429 -2,5774 -2,5480 -2,6536 -2,6468 

0,3 -2,1385 -2,1458 -2,2256 -2,2477 -2,3576 -2,3727 -2,4627 -2,4813 -2,5527 -2,5701 

0,2 -2,1168 -2,1303 -2,1924 -2,2241 -2,2881 -2,3440 -2,4022 -2,4545 -2,5003 -2,5431 

0,1 -2,0714 -2,1386 -2,1706 -2,2306 -2,2988 -2,3442 -2,4214 -2,4529 -2,5381 -2,5549 

0,0 -2,2094 -2,1578 -2,3110 -2,2561 -2,4141 -2,3608 -2,5056 -2,4617 -2,6269 -2,5948 

 
Se observa que estos errores son muy pequeños, de alrededor del 2% en todas las 
proporciones estudiadas. 
 
Tabla X.7. Errores medios por temperatura obtenidos con las ecuaciones del 
modelo de Jouyban-Gharamaleki (1997) para el celecoxib 

𝝓𝒃 |% Error35| |% Error30| |% Error25| |% Error20| |% Error15| 

0,0 1,71 1,47 1,57 1,54 1,05 

0,1 3,06 2,64 2,79 2,68 1,99 
0,2 2,01 2,07 1,73 1,42 1,47 

0,3 4,70 4,77 3,98 3,34 1,99 

0,4 4,14 3,55 3,01 2,37 0,71 
0,5 4,17 4,07 4,16 4,17 4,1 

0,6 1,38 1,65 1,46 1,13 1,98 

0,7 2,64 2,39 2,48 1,8 0,76 
0,8 4,16 4,29 4,65 4,67 4,54 

0,9 3,55 2,81 1,37 1,42 1,59 

1,0 2,22 1,75 1,34 1,46 1,57 
0,9 5,92 5,39 3,86 3,56 2,44 

0,8 0,48 0,37 2,21 2,13 2,21 

0,7 2,92 1,85 2,16 2,46 1,45 
0,6 2,07 1,82 2,48 2,01 2,86 

0,5 0,69 0,54 0,34 0,21 0,1 

0,4 0,72 1,34 1,3 1,14 0,26 
0,3 0,34 0,99 0,64 0,76 0,68 

0,2 0,64 1,45 2,44 2,18 1,71 

0,1 3,24 2,77 1,97 1,3 0,66 
0,0 2,34 2,37 2,21 1,75 1,22 

|% Error, Tº| 2,53 2,40 2,29 2,07 1,68 

|% error prom |= 2,19 
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En la Figura X.3 se presenta la solubilidad experimental y la solubilidad calculada 
empleando las ecuaciones de la Tabla X.5 en función de la fracción de volumen de cada 
mezcla disolvente. Como se puede observar este modelo de predicción (11) permitió 
conseguir una perfecta reproducibilidad del perfil de solubilidad, lo cual se corrobora 
con el alto valor de coeficiente de correlación obtenido (R2 > 0,999).  
 
Los márgenes de error encontrados en todos los casos, con respecto a la solubilidad 
experimental, presentan un error medio de sólo 2,2%, por lo que se pueden considerar 
errores muy pequeños. Se encuentra que los valores obtenidos presentan mínimas 
desviaciones respecto a los valores experimentales, por lo que se concluye que este 
modelo ha dado buenos resultados también en este caso. 
 

 
Figura X.3. Solubilidad del celecoxib con modelo de Jouyban-Gharamaleki (1997). 
Experimental (azul) y calculada (rojo)  

 
ETORICOXIB 
 
Se evaluó la validez del modelo de Jouyban-Gharamaleki (11) para la estimación de la 
solubilidad del ETX en las mezclas codisolventes seleccionadas, en función de la 
composición codisolvente y de la temperatura, en el intervalo de temperaturas 15 - 
35°C. A partir de los valores de solubilidades experimentales en equilibrio se probó la 
validez del modelo.  Se han obtenido las Ecs. X.17-X.21 que se resumen en la Tabla X.8. 
 
En las Tablas X.9.a y X.9.b  se presentan los resultados de solubilidad experimental y 
calculada, aplicando este modelo.  Como medida de comparación entre los valores 
individuales experimentales y los calculados con este modelo predictivo (11), se 
calcularon los porcentajes individuales de desviación, sobre la base de la solubilidad 
logarítmica, según la Ec. X.1.  
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Se encontraron valores bastante similares con los estimados con algunas desviaciones 
respecto a los valores experimentales, con un promedio de error de 2%, sin duda, 
reflejan la idoneidad del modelo (Tabla X.10). 
 
Tabla X.8. Ecuaciones para el cálculo de la solubilidad del ETX con el modelo 
de  Jouyban-Gharamaleki (1997) 

𝒍𝒏𝑿𝑬𝑻𝑿,𝟑𝟎𝟖,𝟏𝟓𝑲 =  𝟏, 𝟎𝟎𝟕𝟑 𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂 +1,0494 𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 + 𝟎, 𝟗𝟗𝟓𝟒𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 −

                      𝟑, 𝟒𝟏𝟖𝟔 𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃 +𝟖, 𝟗𝟑𝟏𝟕 𝝓𝒂 𝝓𝒃 +  𝟎, 𝟒𝟏𝟕𝟗 𝝓𝒄

𝟐 𝝓𝒃 + 𝟑, 𝟏𝟎𝟏𝟖 𝝓𝒄 𝝓𝒃 
R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏𝟕 
𝒍𝒏𝑿𝑬𝑻𝑿,𝟑𝟎𝟑,𝟏𝟓𝑲 =  𝟏, 𝟎𝟎𝟔𝟕 𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂 +1,0509 𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 +1,0515 𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 − 𝟒, 𝟒𝟕𝟗𝟐 𝝓𝒂

𝟐 𝝓𝒃 

                               +𝟗, 𝟒𝟒𝟏𝟖 𝝓𝒂 𝝓𝒃 +  𝟏, 𝟔𝟏𝟖𝟕 𝝓𝒄
𝟐 𝝓𝒃 + 𝟐, 𝟖𝟑𝟏𝟗 𝝓𝒄 𝝓𝒃 

R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏𝟖 

𝒍𝒏𝑿𝑬𝑻𝑿,𝟐𝟗𝟖,𝟏𝟓𝑲 =  𝟏, 𝟎𝟎𝟑𝟕𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂 +  𝟏, 𝟎𝟑𝟐𝟖𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 +  𝟏, 𝟎𝟐𝟎𝟖 𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 

                           −𝟕, 𝟓𝟑𝟎𝟑 𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃 + 𝟏𝟎, 𝟗𝟖𝟏𝟖 𝝓𝒂 𝝓𝒃 +  𝟏, 𝟗𝟔𝟏𝟔 𝝓𝒄

𝟐 𝝓𝒃 + 𝟐, 𝟗𝟑𝟒𝟓 𝝓𝒄 𝝓𝒃 
R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟏𝟗 

𝒍𝒏𝑿𝑬𝑻𝑿,𝟐𝟗𝟑,𝟏𝟓𝑲 =  𝟏, 𝟎𝟎𝟏𝟔 𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂 + 𝟏, 𝟎𝟑𝟒𝟗 𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 + 𝟏, 𝟎𝟐𝟕𝟖 𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 

                           −𝟖, 𝟖𝟎𝟎𝟑 𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃 + 𝟏𝟏, 𝟐𝟑𝟓𝟕 𝝓𝒂 𝝓𝒃 +  𝟐, 𝟖𝟏𝟐𝟔 𝝓𝒄

𝟐 𝝓𝒃 + 𝟐, 𝟒𝟒𝟕𝟒 𝝓𝒄 𝝓𝒃 
R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟐𝟎 

𝒍𝒏𝑿𝑬𝑻𝑿,𝟐𝟖𝟖,𝟏𝟓𝑲 =  𝟏, 𝟎𝟎𝟐𝟒 𝝓𝒂𝒍𝒏𝑿𝒂 + 𝟏, 𝟎𝟐𝟒𝟐 𝝓𝒃𝒍𝒏𝑿𝒃 + 𝟏, 𝟎𝟐𝟓𝟐 𝝓𝒄𝒍𝒏𝑿𝒄 

                         −𝟏𝟎, 𝟔𝟎𝟒𝟔 𝝓𝒂
𝟐 𝝓𝒃 + 𝟏𝟏, 𝟓𝟔𝟗𝟔 𝝓𝒂 𝝓𝒃 +  𝟐, 𝟓𝟓𝟑𝟒 𝝓𝒄

𝟐 𝝓𝒃 + 𝟐, 𝟒𝟏𝟎𝟖 𝝓𝒄 𝝓𝒃 
R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟐𝟏 

 
Tabla X.9.a. Solubilidades del celecoxib (a) experimentales y (b) calculadas en 
mezcla acuosa 

 308,15 K 303,15 K 298,15 K 293,15 K 288,15 K 

𝝓𝒃 lnX35
a lnX35

 b lnX30
a lnX30

 b lnX25
a lnX25

b lnX20
a lnX20

 b lnX15
a lnX15

 b 

0,0 -12,5252 -12,6170 -12,7309 -12,8166 -12,9487 -12,9964 -13,1695 -13,1911 -13,3739 -13,4054 

0,1 -11,3365 -11,2835 -11,5944 -11,5341 -11,8204 -11,8354 -12,0829 -12,1195 -12,4288 -12,4470 

0,2 -10,1722 -10,0124 -10,4057 -10,2881 -10,7366 -10,6380 -11,0414 -10,9734 -11,4228 -11,3594 

0,3 -8,8582 -8,8242 -9,1486 -9,1055 -9,5939 -9,4494 -9,8863 -9,8056 -10,2968 -10,2063 

0,4 -7,5733 -7,7394 -7,8691 -8,0133 -8,1919 -8,3147 -8,6813 -8,6690 -9,0381 -9,0513 

0,5 -6,6916 -6,7786 -7,0129 -7,0382 -7,1539 -7,2792 -7,5026 -7,6162 -7,8514 -7,9580 

0,6 -6,2162 -5,9622 -6,3844 -6,2072 -6,4789 -6,3880 -6,7672 -6,7001 -7,0492 -6,9900 

0,7 -4,8994 -5,3108 -5,0944 -5,5470 -5,4332 -5,6864 -5,6334 -5,9736 -5,8856 -6,2110 

0,8 -4,9461 -4,8448 -5,2808 -5,0847 -5,4170 -5,2194 -5,7505 -5,4893 -5,9629 -5,6847 

0,9 -4,9556 -4,5849 -5,1668 -4,8470 -5,2068 -5,0323 -5,4606 -5,3002 -5,6068 -5,4745 

1,0 -4,3370 -4,5514 -4,6254 -4,8609 -5,0058 -5,1703 -5,2751 -5,4590 -5,5110 -5,6442 
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Tabla X.9.b. Solubilidades del etoricoxib (a) experimentales y (b) calculadas en 
mezcla acuosa 

 308,15 K 303,15 K 298,15 K 293,15 K 288,15 K 

𝝓𝒃 lnX35
a lnX35

 b lnX30
a lnX30

 b lnX25
a lnX25

b lnX20
a lnX20

 b lnX15
a lnX15

 b 

1,0 -4,3370 -4,5514 -4,6254 -4,8609 -5,0058 -5,1703 -5,2751 -5,4590 -5,5110 -5,6442 

0,9 -4,1512 -4,1375 -4,4782 -4,4541 -4,7023 -4,7368 -5,0372 -5,0487 -5,1663 -5,2402 

0,8 -3,7758 -3,7797 -4,1599 -4,0813 -4,4902 -4,3345 -4,8178 -4,6480 -4,9992 -4,8487 

0,7 -3,4115 -3,4806 -3,6502 -3,7523 -3,8987 -3,9752 -4,2246 -4,2737 -4,4473 -4,4849 

0,6 -3,3081 -3,2428 -3,5311 -3,4767 -3,6734 -3,6707 -3,9220 -3,9427 -4,1696 -4,1643 

0,5 -3,0468 -3,0686 -3,1984 -3,2642 -3,3587 -3,4327 -3,5955 -3,6719 -3,8699 -3,9021 

0,4 -2,9862 -2,9607 -3,1910 -3,1244 -3,3249 -3,2730 -3,4476 -3,4782 -3,6810 -3,7137 

0,3 -2,9681 -2,9214 -3,0294 -3,0671 -3,1728 -3,2034 -3,3931 -3,3785 -3,5815 -3,6143 

0,2 -2,8729 -2,9534 -3,0498 -3,1019 -3,1919 -3,2357 -3,3718 -3,3896 -3,5896 -3,6193 

0,1 -3,0664 -3,0592 -3,3533 -3,2385 -3,5267 -3,3815 -3,6994 -3,5284 -3,9300 -3,7440 

0,0 -3,2560 -3,2412 -3,4349 -3,4866 -3,5785 -3,6527 -3,7087 -3,8117 -3,9053 -4,0037 

 
Tabla X.10. Errores medios por temperatura obtenidos con las ecuaciones del 
modelo de Jouyban-Gharamaleki (1997) para el etoricoxib 

𝝓𝒃 |% Error35| |% Error30| |% Error25| |% Error20| |% Error15| 

0,0 0,73 0,67 0,37 0,16 0,24 
0,1 0,47 0,52 0,13 0,30 0,15 
0,2 1,57 1,13 0,92 0,62 0,56 
0,3 0,38 0,47 1,51 0,82 0,88 
0,4 2,19 1,83 1,50 0,14 0,15 
0,5 1,30 0,36 1,75 1,51 1,36 
0,6 4,09 2,78 1,40 0,99 0,84 
0,7 8,40 8,88 4,66 6,04 5,53 
0,8 2,05 3,71 3,65 4,54 4,67 
0,9 7,48 6,19 3,35 2,94 2,36 
1,0 4,94 5,09 3,29 3,49 2,42 
0,9 0,33 0,54 0,73 0,23 1,43 
0,8 0,10 1,89 3,47 3,52 3,01 
0,7 2,03 2,80 1,96 1,16 0,85 
0,6 1,97 1,54 0,07 0,53 0,13 
0,5 0,72 2,06 2,20 2,12 0,83 
0,4 0,85 2,09 1,56 0,89 0,89 
0,3 1,57 1,24 0,96 0,43 0,92 

0,2 2,80 1,71 1,37 0,53 0,83 

0,1 0,23 3,42 4,12 4,62 4,73 

0,0 0,45 1,51 2,07 2,78 2,52 
|% Error, Tº| 2,13 2,40 1,95 1,83 1,68 

|% error prom | = 2,00 
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Como ejemplo, en la Figura X.4. se presentan los resultados predictivos con este 

modelo, a 30C. Se puede observar que la desviación más elevada aparece en la mezcla 
70% etanol en agua, este comportamiento se reprodujo para todas las temperaturas 
estudiadas (Tabla X.10). 
 

 
Figura X.4. Solubilidad del etoricoxib con modelo de Jouyban-Gharamaleki (1997). 
Experimental (azul) y calculada (rojo)  

 
Los resultados obtenidos para todas las temperaturas de estudio avalan el modelo 
Jouyban-Gharamaleki para predecir la solubilidad del CLX y del ETX, lo cual permitiría 
un significativo ahorro de tiempo y recursos económicos en el diseño de las 
formulaciones líquidas por la consiguiente disminución en el número de experimentos.  
 
En ambos fármacos se encontraron mínimas desviaciones respecto a los valores 
experimentales, por lo que se concluye que sería un modelo muy exitoso para diferentes 
fármacos en uno o en varios sistemas binarios con un codisolvente común y con perfiles 
de solubilidad únicos o múltiples. 
 
X.3.  Modelo de Jouyban y cols. (2002) 
 
Jouyban y cols. (12), propusieron la siguiente ecuación para predecir la solubilidad de 
fármacos a diferentes temperaturas en mezclas binarias: 
 

𝒍𝒏𝑿𝒎,𝑻 = 𝝓𝟏𝒍𝒏𝑿𝟏,𝑻 + 𝝓𝟐 𝐥𝐧 𝑿𝟐,𝑻 + 𝑱𝟏 (
𝝓𝟏𝝓𝟐

𝑻
) + 𝑱𝟐 (

𝝓𝟏
𝟐𝝓𝟐

𝑻
) 

             
 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟐𝟏 
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en la que 𝑿𝒎,𝑻, 𝑿𝟏,𝑻y 𝑿𝟐,𝑻 es la solubilidad del soluto en cada disolvente y, 𝑱𝟏 y 𝑱𝟐  son 
constantes del modelo (12).  
 
Este modelo también se probó utilizando un número limitado de experimentos a dos 
temperaturas para predecir la solubilidad a una temperatura diferente. La capacidad de 
correlación/predicción del modelo se evalúa por medio del error promedio para cada 
una de las temperaturas utilizadas. La ecuación anterior también se deriva de un modelo 
previamente publicado basado en el modelo del disolvente binario casi ideal combinado 
de Redlich–Kister (CNIBS/RF) para reproducir curvas de solubilidad en sistemas 
disolventes con dos máximos de solubilidad(38,39). Cabe señalar que el modelo asume 
una contribución constante de la fase sólida, es decir, las mezclas no inducen cambios 
significativos en la fase sólida (polimorfismo o solvatos). Por lo tanto, la contribución 
de fase sólida se incluye como un valor constante en los coeficientes de regresión. 
 
CELECOXIB 
 
Se probó la Ec. V.21 con cada mezcla binaria por separado utilizando solo 8 valores 
tomados en fracciones de volumen de codisolvente (etanol en agua y etanol en acetato 
de etilo) de 𝝓𝟏= 0; 0,3; 0,5 y 1, a dos temperaturas, 𝑻 = 15ºC y 𝑻 = 35ºC. La solubilidad 
en las fracciones de volumen restantes y en una temperatura diferente (25ºC) se predijo 
a partir del modelo.  
 
En el análisis de regresión se asignó libremente los coeficientes de regresión a ambas 
variables y la intersección se establece que es cero. La Figura X.5 muestra, como 
ejemplo, las curvas de solubilidad experimental y calculada en etanol-agua y etanol 
acetato de etilo a 308,15 K. Con este modelo es posible predecir la solubilidad del 
fármaco a diferentes 𝝓 y 𝑻 empleando solo unos valores experimentales de cada mezcla.  
 

Mezcla acuosa (W-Et) Mezcla no acuosa (Et-Ac) 

  
(a) 

(b) 
Figura X.5. Solubilidad del celecoxib con el modelo de Jouyban (2002). Experimental (azul) 
y calculada (rojo). (a) Fracción Et-W (b) Fracción Et-Ac  
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ETORICOXIB 
 
La ecuación V.21 se probó calculando las constantes del modelo con un número menor 
de datos experimentales, 𝝓𝟏=  0; 0,3; 0,6 y 1 a 15 y 35 °C. Se predijo la solubilidad para 
el resto de proporciones y temperaturas a partir de los valores 𝑿𝟏,𝑻y 𝑿𝟐,𝑻. Los excelentes 
resultados hallados nos dicen que es posible determinar experimentalmente la 
solubilidad de un soluto en un número reducido de porcentajes y temperaturas (Figura 
X.6).  
 

Mezcla acuosa (W-Et) Mezcla no acuosa (Et-Ac) 

 
(a) 

 
(b) 

Figura X.6. Solubilidad del etoricoxib con el modelo de Jouyban (2002). Experimental (azul) 
y calculada (rojo). (a) Fracción Et-W (6) Fracción Et-Ac  

 
En conclusión, se ha demostrado que podemos ampliar la aplicación del modelo de 
exceso de energía libre calculando la solubilidad en disolventes a varias temperaturas 
utilizando una sola ecuación. Debido a la falta de conocimiento teórico sobre las 
interacciones soluto-disolvente y disolvente-disolvente, estos términos se deben estimar 
utilizando datos experimentales. Estos términos se pueden determinar utilizando datos 
de solubilidad a dos temperaturas y prediciendo la solubilidad a otras temperaturas.   
 
Para compuestos que muestran baja solubilidad, un método de estimación puede ser 
considerado, si las predicciones de solubilidad están, dentro del valor ±30% de los 
valores experimentales. Por lo tanto, este enfoque proporciona una estrategia racional 
en formulación de medicamentos mayor que un enfoque de prueba y error cuando se 
requiere de la optimización de la concentración de codisolvente a diferentes 
temperaturas. Esto es importante en Farmacia porque a menudo ahorra experimentos 
costosos y que requieren mucho tiempo. 
 
X.4.  Modelo de Jouyban-Acree (2007) 
 
La determinación de la solubilidad es un proceso que requiere mucho tiempo por lo 
que los modelos matemáticos se usan para predecir la solubilidad de los fármacos como 
alternativa.  
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El modelo Jouyban-Acree (40) se utiliza para predecir la solubilidad de fármacos en 
mezclas de disolventes a una temperatura dada: 

𝒍𝒏𝑿𝑥3(1+2),𝑇 = 𝝓𝟏𝒍𝒏𝑿3(1),𝑻 + 𝝓𝟐 𝐥𝐧 𝑿3(2),𝑻 + (
𝝓1𝝓2

𝑇
) ∑ 𝑱𝒊(𝝓1 − 𝝓2)

𝒊
2

𝑖=0

 

 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟐𝟐 

en la que, 𝒍𝒏𝑿3(1),𝑻 y 𝐥𝐧 𝑿3(2),𝑻, es la solubilidad en cada mezcla disolvente, 𝝓𝟏 y 𝝓𝟐, 
son las fracciones en volumen de cada disolvente, y 𝑱𝒊, son las constantes modelo (40).  
 
Este modelo, por tanto, requiere dos datos de solubilidad experimental en cada uno de 
los disolventes puros de una mezcla disolvente. 
 
CELECOXIB 
  
En la Tabla X.11 se resumen las ecuaciones obtenidas para cada temperatura utilizando 
la Ec. V.22.  
 
Tabla X.11. Ecuaciones para el cálculo de la solubilidad del CLX con el modelo 
de  Jouyban-Acree (2007)  

𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝑾+𝑬𝒕),𝟑𝟓 = 𝟎, 𝟗𝟎𝟒𝟗𝝓𝒘𝒍𝒏𝑿𝒘,𝟑𝟓 + 𝟎, 𝟑𝟔𝟓𝟗𝝓𝑬𝒕 𝐥𝐧 𝑿𝑬𝒕,𝟑𝟓 − 𝟐, 𝟐𝟖𝟑𝟔 ∑ 𝑱𝒊(𝝓𝑾 − 𝝓𝑬𝒕)𝟐

𝟐

𝒊=𝟎

 

R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟐𝟐 

𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝑾+𝑬𝒕),𝟑𝟎 = 𝟎, 𝟗𝟏𝟏𝟐𝝓𝒘𝒍𝒏𝑿𝒘,𝟑𝟎 + 𝟎, 𝟒𝟐𝟒𝟐𝝓𝑬𝒕 𝐥𝐧 𝑿𝑬𝒕,𝟑𝟎 − 𝟐, 𝟏𝟓𝟔𝟔 ∑ 𝑱𝒊(𝝓𝑾 − 𝝓𝑬𝒕)𝟐

𝟐

𝒊=𝟎

 

R2= 0,999             

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟐𝟑 

𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝑾+𝑬𝒕),𝟐𝟓 = 𝟎, 𝟗𝟐𝟏𝟕𝝓𝒘𝒍𝒏𝑿𝒘,𝟐𝟓 + 𝟎, 𝟒𝟖𝟕𝟗𝝓𝑬𝒕 𝐥𝐧 𝑿𝑬𝒕,𝟐𝟓 − 𝟐, 𝟎𝟎𝟓𝟔 ∑ 𝑱𝒊(𝝓𝑾 − 𝝓𝑬𝒕)𝟐

𝟐

𝒊=𝟎

 

R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟐𝟒 

𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝑾+𝑬𝒕),𝟐𝟎 = 𝟎, 𝟗𝟐𝟖𝟎𝝓𝒘𝒍𝒏𝑿𝒘,𝟐𝟎 + 𝟎, 𝟓𝟑𝟑𝟗𝝓𝑬𝒕 𝐥𝐧 𝑿𝑬𝒕,𝟐𝟎 − 𝟏, 𝟖𝟗𝟐𝟏 ∑ 𝑱𝒊(𝝓𝑾 − 𝝓𝑬𝒕)𝟐

𝟐

𝒊=𝟎

 

R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟐𝟓 

𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝑾+𝑬𝒕),𝟏𝟓 = 𝟎, 𝟗𝟑𝟔𝟏𝝓𝒘𝒍𝒏𝑿𝒘,𝟏𝟓 + 𝟎, 𝟓𝟗𝟎𝟖𝝓𝑬𝒕 𝐥𝐧 𝑿𝑬𝒕,𝟏𝟓 − 𝟏, 𝟔𝟖𝟑𝟔 ∑ 𝑱𝒊(𝝓𝑾 − 𝝓𝑬𝒕)𝟐

𝟐

𝒊=𝟎

 

R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟐𝟔 



X. ESTIMACIÓN TEÓRICA DE LA SOLUBILIDAD  
 

 237 

 
En las Tablas X.12 y X.13 se resumen los resultados de las solubilidades experimentales 
y las calculadas con las anteriores ecuaciones, a todas las temperaturas, así como los 
errores calculados, respectivamente. Se observa que la media de errores no supera el 
3%. Estos resultados se pueden contrastar en el perfil de solubilidad.  
 
Tabla X.12. Solubilidades del celecoxib (a) experimentales y (b) calculadas en 
mezcla acuosa 

 308,15 K 303,15 K 298,15 K 293,15 K 288,15 K 

𝝓 lnX35
a lnX35

 b lnX30
a lnX30

 b lnX25
a lnX25

b lnX20
a lnX20

 b lnX15
a lnX15

 b 

0,0 -17,1260 -17,7807 -17,2692 -17,8926 -17,4185 -18,0599 -17,5601 -18,1884 -17,8479 -18,3918 

0,1 -16,1128 -15,5520 -16,2152 -15,7177 -16,4745 -15,9461 -16,6333 -16,1201 -16,7927 -16,3910 

0,2 -13,4973 -13,5061 -13,6989 -13,7152 -14,0171 -13,9927 -14,2608 -14,2031 -14,5693 -14,5249 

0,3 -12,5098 -11,6428 -12,7785 -11,8853 -12,9990 -12,1998 -13,1527 -12,4375 -13,3330 -12,7934 

0,4 -9,7338 -9,9622 -10,0497 -10,2279 -10,4297 -10,5673 -10,7413 -10,8233 -11,4487 -11,1967 

0,5 -8,1346 -8,4643 -8,4098 -8,7431 -8,7399 -9,0953 -8,9937 -9,3604 -9,3576 -9,7346 

0,6 -6,8938 -7,1491 -7,1490 -7,4307 -7,5106 -7,7837 -7,8012 -8,0489 -8,0865 -8,4072 

0,7 -5,8967 -6,0166 -6,1571 -6,2909 -6,5146 -6,6325 -6,7374 -6,8887 -6,9959 -7,2146 

0,8 -4,9964 -5,0667 -5,2659 -5,3237 -5,6218 -5,6418 -5,8805 -5,8800 -6,1657 -6,1566 

0,9 -4,3422 -4,2996 -4,5437 -4,5289 -4,7679 -4,8116 -4,9878 -5,0225 -5,2179 -5,2333 

1,0 -3,9119 -3,7151 -4,1258 -3,9067 -4,3787 -4,1418 -4,5406 -4,3165 -4,6734 -4,4447 

 
Tabla X.13. Errores medios por temperatura obtenidos con las ecuaciones del 
modelo de Jouyban-Acree (2007) para el celecoxib 

𝝓 |% Error35| |% Error30| |% Error25| |% Error20| |% Error15| 
0,0 3,82 3,61 3,68 3,58 3,05 

0,1 3,48 3,07 3,21 3,09 2,39 

0,2 0,07 0,12 0,17 0,40 0,31 

0,3 6,93 6,99 6,15 5,44 4,05 

0,4 2,35 1,77 1,32 0,76 2,20 

0,5 4,05 3,96 4,07 4,08 4,03 

0,6 3,7 3,94 3,64 3,17 3,97 

0,7 2,03 2,17 1,81 2,25 3,13 

0,8 1,41 1,10 0,36 0,01 0,15 

0,9 0,98 0,33 0,92 0,70 0,29 

1,0 5,03 5,31 5,41 4,94 4,90 
|% Error, Tº| 3,08 2,94 2,79 2,58 2,59 

|% error prom |= 2,80 

 
Como ejemplo, se ha seleccionado el resultado a 308,15 K (Figura X.7). Los resultados 
encontrados son muy interesantes, puesto que predicen en gran medida la solubilidad, 
lo que prueba la validez de este modelo para la predicción de la solubilidad.  
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El modelo de Jouyban-Acree proporciona una descripción matemática precisa de los 
datos de solubilidad en los sistemas de disolventes binarios estudiados.  
 

 
Figura X.7. Solubilidad del celecoxib con el modelo de Jouyban-Acree (2007). Experimental 
(azul) y calculada (rojo) 
 

En la Figura X.8 se relaciona la solubilidad predicha frente a la  calculada 
experimentalmente para los 21 datos estudiados. La alta correlación (R2= 0,999) 
confirma que el modelo propuesto fue capaz de proporcionar precisas predicciones 
para la solubilidad de este fármaco en mezclas disolventes a varias temperaturas y la 
información obtenida será de gran ayuda en los estudios de preformulación  de 
fármacos. 
 

 
Figura X.8. Correlación solubilidades calculada y experimental con el modelo de Jouyban-
Acree (2007) 

 
ETORICOXIB 
 
La Tabla X.14 considera las ecuaciones de ajuste a cada temperatura estudiada con este 
modelo.  
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Tabla X.14. Ecuaciones para el cálculo de la solubilidad del ETX con el modelo 
de  Jouyban-Acree (2007)  

𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝑾+𝑬𝒕),𝟑𝟓 = 𝟎, 𝟖𝟕𝟐𝟗𝝓
𝒘

𝒍𝒏𝑿𝒘,𝟑𝟓 + 𝟎, 𝟔𝟎𝟒𝟖𝝓
𝑬𝒕

𝐥𝐧 𝑿𝑬𝒕,𝟑𝟓 − 𝟏, 𝟖𝟎𝟔𝟓 ∑ 𝑱𝒊(𝝓
𝑾

− 𝝓
𝑬𝒕

)
𝟐

𝟐

𝒊=𝟎

 

R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑽. 𝟐𝟕 

𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝑾+𝑬𝒕),𝟑𝟎 = 𝟎, 𝟖𝟕𝟖𝟕𝝓
𝒘

𝒍𝒏𝑿𝒘,𝟑𝟎 + 𝟎, 𝟔𝟐𝟓𝟗𝝓
𝑬𝒕

𝐥𝐧 𝑿𝑬𝒕,𝟑𝟎 − 𝟏, 𝟕𝟖𝟕𝟖 ∑ 𝑱𝒊(𝝓
𝑾

− 𝝓
𝑬𝒕

)
𝟐

𝟐

𝒊=𝟎

 

R2= 0,999             

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟐𝟖 

𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝑾+𝑬𝒕),𝟐𝟓 = 𝟎, 𝟖𝟖𝟓𝟖𝝓
𝒘

𝒍𝒏𝑿𝒘,𝟐𝟓 + 𝟎, 𝟔𝟏𝟕𝟔𝝓
𝑬𝒕

𝐥𝐧 𝑿𝑬𝒕,𝟐𝟓 − 𝟏, 𝟕𝟗𝟒𝟓 ∑ 𝑱𝒊(𝝓
𝑾

− 𝝓
𝑬𝒕

)
𝟐

𝟐

𝒊=𝟎

 

R2= 0,999 
 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟐𝟗 

𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝑾+𝑬𝒕),𝟐𝟎 = 𝟎, 𝟖𝟗𝟕𝟎𝝓
𝒘

𝒍𝒏𝑿𝒘,𝟐𝟎 + 𝟎, 𝟔𝟒𝟗𝟔𝝓
𝑬𝒕

𝐥𝐧 𝑿𝑬𝒕,𝟐𝟎 − 𝟏, 𝟔𝟖𝟖𝟕 ∑ 𝑱𝒊(𝝓
𝑾

− 𝝓
𝑬𝒕

)
𝟐

𝟐

𝒊=𝟎

 

R2= 0,999 

 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟑𝟎 

𝒍𝒏𝑿𝒙𝟑(𝑾+𝑬𝒕),𝟏𝟓 = 𝟎, 𝟗𝟏𝟑𝟖𝝓
𝒘

𝒍𝒏𝑿𝒘,𝟏𝟓 + 𝟎, 𝟔𝟕𝟎𝟓𝝓
𝑬𝒕

𝐥𝐧 𝑿𝑬𝒕,𝟏𝟓 − 𝟏, 𝟓𝟔𝟒𝟗 ∑ 𝑱𝒊(𝝓
𝑾

− 𝝓
𝑬𝒕

)
𝟐

𝟐

𝒊=𝟎

 

R2= 0,999 
 𝑬𝒄. 𝑿. 𝟑𝟏 

 
En la Tabla X.15 se recogen los datos de las solubilidades experimentales en cada mezcla 
disolvente y las calculadas con las ecuaciones anteriores ajustadas con buena precisión 
y reproducibilidad. 
 
Tabla X.15. Solubilidades del etoricoxib (a) experimentales y (b) calculadas en 
mezcla acuosa 

 308,15 K 303,15 K 298,15 K 293,15 K 288,15 K 

𝝓 lnX35
a lnX35

 b lnX30
a lnX30

 b lnX25
a lnX25

b lnX20
a lnX20

 b lnX15
a lnX15

 b 

0,0 -12,5252 -12,7403 -12,7309 -12,9741 -12,9487 -13,2647 -13,1695 -13,5021 -13,3739 -13,7866 

0,1 -11,3365 -11,2589 -11,5944 -11,5014 -11,8204 -11,7809 -12,0829 -12,0555 -12,4288 -12,3706 

0,2 -10,1722 -9,9220 -10,4057 -10,1717 -10,7366 -10,4406 -11,0414 -10,7440 -11,4228 -11,0797 

0,3 -8,8582 -8,7296 -9,1486 -8,9850 -9,5939 -9,2438 -9,8863 -9,5676 -10,2968 -9,9141 

0,4 -7,5733 -7,6817 -7,8691 -7,9413 -8,1919 -8,1906 -8,6813 -8,5263 -9,0381 -8,8736 

0,5 -6,6916 -6,7784 -7,0129 -7,0406 -7,1539 -7,2810 -7,5026 -7,6201 -7,8514 -7,9583 

0,6 -6,2162 -6,0196 -6,3844 -6,2830 -6,4789 -6,5150 -6,7672 -6,8489 -7,0492 -7,1683 

0,7 -4,8994 -5,4053 -5,0944 -5,6684 -5,4332 -5,8925 -5,6334 -6,2129 -5,8856 -6,5034 

0,8 -4,9461 -4,9355 -5,2808 -5,1968 -5,4170 -5,4136 -5,7505 -5,7120 -5,9629 -5,9637 

0,9 -4,9556 -4,6103 -5,1668 -4,8683 -5,2068 -5,0782 -5,4606 -5,3461 -5,6068 -5,5492 

1,0 -4,3370 -4,4296 -4,6254 -4,6827 -5,0058 -4,8864 -5,2751 -5,1154 -5,5110 -5,2599 
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Tabla X.16. Errores medios por temperatura obtenidos con las ecuaciones del 
modelo de Jouyban-Acree (2007) para el etoricoxib 

𝝓 |% Error35| |% Error30| |% Error25| |% Error20| |% Error15| 
0,0 1,72 1,91 2,44 2,53 3,09 

0,1 0,68 0,8 0,33 0,23 0,47 

0,2 2,46 2,25 2,76 2,69 3,00 

0,3 1,45 1,79 3,65 3,22 3,72 

0,4 1,43 0,92 0,02 1,79 1,82 

0,5 1,3 0,4 1,78 1,56 1,36 

0,6 3,16 1,59 0,56 1,21 1,69 

0,7 10,33 11,27 8,45 10,29 10,50 

0,8 0,21 1,59 0,06 0,67 0,01 

0,9 6,97 5,78 2,47 2,1 1,03 

1,0 2,14 1,24 2,39 3,03 4,56 
|% Error, Tº| 2,90 2,69 2,26 2,67 2,84 

|% error prom |= 2,67 

 
Los datos ajustados en los sistemas estudiados y las solubilidades calculadas se utilizaron 
para calcular la precisión de la aptitud usando la desviación media calculada usando la 
Ecs. X.27 a X.31. El error medio es 3%, (Tabla X.16) se trata, sin duda de un valor muy 
bajo, semejante con el  encontrado para el anterior fármaco. 
 
En la Figura X.8 se observa el perfil de solubilidad utilizando la Ec. X.27.  Los resultados 
encontrados son muy interesantes, puesto que predicen en gran medida la solubilidad, 
lo que prueba la validez de este modelo para la predicción de la solubilidad.  
 

 
Figura X.8. Solubilidad del etoricoxib con el modelo de Jouyban-Acree (2007). Experimental 
(azul) y calculada (rojo) 

 
Los datos generados utilizando este modelo amplían la base de datos de solubilidad 
disponible de fármacos y podrían utilizarse en la industria farmacéutica. El modelo 
Jouyban-Acree (40), se adapta muy bien a los datos de CLX y ETX, y podría utilizarse 
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para predecir los datos de solubilidad en otro sistema disolvente como por ejemplo 
propilenglicol en agua. 
 
En conclusión, el uso de modelos predictivos demuestra la necesidad de mejorar las 
estrategias teóricas para la estimación de la solubilidad, y así mismo, demuestra la 
importancia de la determinación experimental de la solubilidad en función de la 
temperatura, en aquellas mezclas codisolventes que pudieran ser útiles en los procesos 
de diseño de formulaciones líquidas homogéneas a nivel industrial. 
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Desde hace tiempo se han investigado distintas opciones para aumentar la baja 
solubilidad en agua para algunos fármacos. Entre ellas, las dispersiones sólidas 
constituyen una de las estrategias más exitosas que mejoran los perfiles de disolución 
y resuelven el problema de la baja biodisponibilidad de fármacos poco solubles en 
agua. Gran parte de la investigación de las dispersiones sólidas afecta a fármacos 
pertenecientes a la Clase II del sistema de clasificación biofarmacéutica (SCB). En la 
Clase II se encuentran fármacos con baja solubilidad y alta permeabilidad, tales como 
la fenitoína, ketoconazol o ácido mefenámico. El etoricoxib y celecoxib son grandes 
moléculas lipófilas prácticamente insolubles en agua que presentan una velocidad de 
disolución considerablemente lenta. De acuerdo con el sistema SCB los fármacos 
experimentados son ejemplos de compuestos pertenecientes a la Clase II.  En esta 
clase de fármacos la absorción es más baja que los pertenecientes a la Clase I, lo que 
significa que su biodisponibilidad oral determina la velocidad de disolución en el tracto 
gastrointestinal.  
 
Las dispersiones sólidas elaboradas en esta memoria se obtuvieron tras la dispersión 
de un fármaco en un portador polimérico para generar una dispersión de naturaleza 
amorfa. Existe una amplia gama de excipientes farmacéuticos, empleados como 
portadores, tales como carbohidratos, lípidos, proteínas, azúcares, ácidos orgánicos 
ácidos (ácido succínico), surfactantes o polímeros, investigados y utilizados para 
elaborar dispersiones sólidas (1). El polímero sintético seleccionado fue la polivinil 
pirrolidona-K30 (PVP-K30) (2) que presenta elevada solubilidad en agua y por tanto 
puede mejorar, además, la humectabilidad de un fármaco. 
 
En esta investigación, se ha realizado un estudio de las propiedades fisicoquímicas y 
de las técnicas de caracterización de los dos fármacos con el portador seleccionado, 
para ayudar a dilucidar mecanismos de disolución e intentar contribuir a superar los 
problemas de biodisponibilidad de algunos fármacos, así como las desventajas de las 
dispersiones sólidas, que son problemas de estabilidad y escalabilidad (3-5).  
 
XI.1.  Elaboración de las dispersiones sólidas y efecto de codisolventes y 
dispersiones solidas de polivinilpirrolidona-K30 en la solubilidad  
 
La Figura XI.1 explica el método de preparación de la dispersión sólida (DS) utilizando 
el método del disolvente (6) (adecuado tanto para el celecoxib como para el 
etoricoxib). En primer lugar, se disolvió tanto el fármaco como el portador en un 
disolvente común volátil (etanol) y luego se evaporó a vacío para producir una 
disolución sólida. En este método el fármaco y el portador deben ser solubles en el 
disolvente elegido, si no lo fueran se elaboraría del mismo modo, pero el resultado 
sería una suspensión sólida, se eligen éstas últimas, cuando el fármaco tiene una 
solubilidad limitada en el portador, o bien, un punto de fusión muy elevado (7-11).  
 
Para llevar a cabo los estudios de la influencia de las dispersiones sólidas y los 
codisolventes en la solubilidad, se prepararon suspensiones, de la DS previamente 
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obtenida, de cada fármaco en las mezclas disolventes, agua-etanol y etanol-acetato de 
etilo. Únicamente resultaron pertinentes los estudios realizados con agua pura, ya que 
es donde los valores de solubilidad encontrados fueron más bajos, CLX muestra una 
solubilidad en agua de 0,002 mg/ml y ETX de 0,137 mg/ml. 
 

 
Figura XI.1. Obtención experimental de la dispersión sólida 

 
Las suspensiones con la DS en agua se introdujeron en un baño termostatizado a 35ºC 
y agitación constante. Una vez alcanzado el equilibrio de solubilidad, previamente 
determinado, se calculó la solubilidad mediante espectrofotometría ultravioleta visible, 
en el intervalo de temperaturas 35-15ºC. En estos ensayos no se recurrió al uso del 
baño de ultrasonido para acelerar la saturación en agua, puesto que las preparaciones 
se humectaban más fácilmente al contacto con el disolvente y no presentaron las 
dificultades de solubilidad experimentadas con las materias primas puras. En las Tablas 
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XI.1 y XI.2 se resumen los valores de solubilidad experimental, en molaridad, C2, y 
fracción molar, X2, de cada fármaco y a cada temperatura de estudio (35-15ºC). Ā es 

la absorbancia media de cada muestra, ρ2, la densidad media de cada disolución 
saturada, CV el coeficiente de variación. El % de aumento de la solubilidad con el uso 

de la DS, aparece en % ΔX2. 
 
Tabla XI.1. Solubilidad experimental en agua del CLX mp y su DS con PVP-
K30 a diferentes temperaturas 

 Celecoxib materia prima DS celecoxib-PV-K30 

% ΔX2 T 
ºC 

Ā C2 
mol/l 

ρ2 
g/mol 

X2 CV Ā C2 
mol/l 

ρ2 
g/mol 

X2 CV 

35 0,041 2,1E-06 1,0136 3,7E-08 1,19 0,240 6,0E-05 1,0133 1,1E-06 0,09 2913,7 

30 0,035 1,8E-06 1,0131 3,2E-08 3,53 0,232 5,8E-05 1,0147 1,0E-06 0,67 3064,6 

25 0,031 1,5E-06 1,0146 2,7E-08 2,13 0,227 5,7E-05 1,0160 1,0E-06 0,23 3576,5 

20 0,026 1,3E-06 1,0148 2,4E-08 2,80 0,223 5,6E-05 1,0166 9,9E-07 1,22 4094,9 

15 0,018 9,3E-07 0,9437 1,9E-08 2,54 0,213 5,3E-05 1,0179 9,5E-07 3,10 5267,2 

 
Tabla XI.2. Solubilidad experimental en agua del ETX mp y su DS con PVP-
K30 a diferentes temperaturas 

 Etoricoxib materia prima DS etoricoxib-PVP-K30 

% ΔX2 T 
ºC 

Ā C2 
mol/l 

ρ2 
g/mol 

X2 CV Ā C2 
mol/l 

ρ2 
g/mol 

X2 CV 

35 0,281 2,0E-04 107,2 3,6E-06 0,73 0,233 0,00042 1,0140 7,52E-06 3,77 107,2 

30 0,229 0,0002 116,2 3,0E-06 2,93 0,198 0,00036 1,0151 6,40E-06 1,99 116,2 

25 0,184 0,0001 147,9 2,4E-06 5,33 0,183 0,00033 1,0155 5,90E-06 1,14 147,9 

20 0,148 0,0001 180,6 1,9E-06 2,13 0,166 0,00030 1,0167 5,36E-06 1,28 180,6 

15 0,120 8,7E-05 183,3 1,6E-06 2,70 0,137 0,00025 1,0178 4,42E-06 2,32 183,3 

 
Se comprobó que además de que las preparaciones se humectaban más fácilmente al 
contacto con el disolvente, los valores tan bajos de solubilidad encontrados para el 
disolvente de mayor polaridad (agua pura), aumentaron considerablemente gracias a 
la técnica de hidrosolubilización elegida, presentando valores de incremento en la 
solubilidad, % ΔX2, entre el 100% y casi 200% para el etoricoxib y en el orden de 3000 
hasta por encima del 5000% para el caso del celecoxib, es decir, la elaboración de 
dispersiones las sólidas, conforme a lo recogido en la literatura, resulta una técnica de 
gran utilidad en el desarrollo de medicamentos con principios activos pertenecientes 
a la Clase II del SCB. 
 
XI.2.  Caracterización de las dispersiones sólidas 
 
XI.2.1. Calorimetría diferencial del barrido (DSC) 
 
Se obtuvieron los termogramas de las fases sólidas de las DS de cada principio activo 
en equilibrio con el agua. CLX y ETX exhibieron un pico agudo endotérmico a 
162,68ºC y 134,10°C (Figuras XI.2 y XI.3), respectivamente, correspondiente a la 
fusión. Los picos de fusión de los fármacos fueron muy próximos a los de la mezcla 
física de cada fármaco con la PVP-K30. Esto confirmó la estabilidad fisicoquímica de 
fármaco-excipiente de las DS utilizadas en el estudio. El pico endotérmico encontrado 
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para la PVP-K30, es debido a la pérdida de agua, se localiza alrededor de 180-190°C, 
y fue previamente explicado por otros autores (12), esto indica la naturaleza 
higroscópica de este polímero. Como se puede ver en las Figuras XI.2  y XI.3 el pico 
de fusión de cada fármaco desapareció en la DS lo cual demuestra que el fármaco ha 
experimentado una amorfización ya que el portador actúa inhibiendo la cristalización, 
es decir, el fármaco se dispersa en una matriz molecular amorfa (polímero), lo que 
implica una pérdida de la estructura cristalina del fármaco y su conversión a la forma 
amorfa durante el proceso de obtención de las dispersiones sólidas.  
 
En la Figura XI.2 se observan dos picos endotérmicos pequeños localizados 
aproximadamente a 70 y 150°C, que pueden atribuirse al agua absorbida por el 
fármaco y la transición vítrea (𝑻𝒈) de la PVP-K30, respectivamente. 

 

  
Figura XI.2. Termograma del CLX y PVP-
K30 mp y de la DS CLX-PVP-K30 en agua 

Figura XI.3. Termograma del ETX y PVP-
K30 mp y de la DS ETX-PVP-K30 en agua 

 
Se resume, que la desaparición del pico de fusión de los fármacos sugiere que ya no 
estaban presentes en forma de cristal y que probablemente han asumido una nueva 
fase sólida con características amorfas. Esto puede atribuirse a la formación de enlaces 
de hidrógeno entre el grupo carbonilo (C = O) del polímero PVP-K30 y el grupo –
NH presente en los principios activos, de tal manera que, las interacciones 
intermoleculares con los polímeros son normalmente responsables de la desaparición 
de la señal de fusión del cristal (13-15). 
 
XI.2.2. Espectroscopía infrarroja (IR) 
 
Para complementar la caracterización de las DS de los principios activos se utilizó la 
espectrofotometría infrarroja empleando barridos entre 500-4000 cm-1, del mismo 
modo se hizo con los polvos originales de los principios activos para poder comparar 
el efecto de la dispersión sólida en las transiciones vibracionales y rotacionales de las 
moléculas por causa de su interacción con el agua. 
 
En las Figuras XI.4 y XI.5 se muestran los espectros IR de cada principio activo y el 
de la fase sólida de la DS en contacto con la mezcla disolvente en agua. Se puede 
observar en (c) que la DS tuvo efecto sobre las transiciones vibracionales y 
rotacionales propias de las moléculas originales en (a) y (b). En las fases sólidas de las 
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DS en contacto con el agua como disolvente que se muestran en (d) los resultados no 
son similares. Se pueden distinguir los picos característicos que permiten confirmar la 
identificación del CLX, mientras que en el caso del ETX se evidencia que sufre una 
modificación durante el proceso de recristalización. 
 

 
Figura XI.4. Espectros IR a) PVP-K30 b) CLX c) DS CLX-PVP-K30 d) fase sólida DS 

 

 
Figura XI.5. Espectros IR a) PVP-K30 b) ETX c) DS ETX-PVP-K30 d) fase sólida DS 

 
XI.2.3. Difracción por rayos X  

 
Los patrones de difracción de rayos X de las materias primas se ilustran en la Figura 
XI.6 Las mediciones de barrido del ángulo 2θ se llevaron a cabo para un intervalo de 
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5 a 50º. El difractograma del celecoxib materia prima original tiene como picos 
característicos 14,8 - 16,0 - 19,0 - 22,5 - 25,0 - 29,0 con un máximo a 22,5 2θ e 
intensidad de 10.800 counts, por otro lado, el etoricoxib materia prima original mostró 
difracciones intensas características a 8,0 - 14,0 - 17,0 - 19,0 - 23,0 - 24,0 - 26,0 2 θ con 
un máximo a 19,0 2θ e intensidad de 12.000 counts. En ambos casos los difractogramas 
mostraron un pico de mayor intensidad localizado en la posición angular 2θ = 25 para 
el CLX y 2θ = 24 para el ETX.  
 
Las cristalinidades de las muestras se determinaron tomando como referencia el pico 
más alto de difracción observado en cada fármaco puro. La relación utilizada para 

calcular la cristalinidad fue el grado de cristalinidad relativa (GRC) =  IF / IDS, donde 
IF es la altura del pico del principio activo (10.800 o 12.000 counts) e IDS, la altura del 
pico alcanzada en el difractograma de la DS.  
 

 
Figura XI.6. Patrón XRD (a) Halo amorfo PVP-K30 y máximos de difracción de rayos X del 
(b) CLX y (c) ETX 
 

En la Figura XI.7 se muestran los patrones de difracción de rayos X de la DS de CLX 
y ETX con PVP-K30. Las DS presentan picos de menor intensidad, localizado el pico 
de mayor intensidad en las posiciones angulares 2θ = 23 para el CLX y 2θ = 28 para 
el ETX, lo que nos indica que el fármaco puede estar atrapado en el portador. Es decir, 
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se ha observado visiblemente una disminución en la intensidad del pico de referencia, 
revelando que los fármacos no recristalizan durante la preparación de las DS 
posteriores a la evaporación del disolvente (etanol). Por lo tanto, se corrobora la 
presencia de interacciones intermoleculares entre los grupos funcionales de PVP-K30 
y del fármaco en estas dispersiones.  
 

 
Figura XI.7. Patrón XRD (a) CLX-PVP-K30 1:2 y (b) ETX-PVP-K30 1:2 

 
Los valores de GRC para ambos sistemas, GRCCLX-PVP-K30= 2,0 y GRCETX-PVP-K30= 2,5, 
confirman una reducción en la cristalinidad (Figuras XI.6 y XI.7). Se puede suponer 
que el ETX exhibe una nueva fase sólida amorfa en la dispersión sólida, o bien, se ha 
logrado una reducción significativa en el tamaño de las partículas con bajos niveles de 
cristalinidad, que coexisten finamente dispersas en la PVP-K30. En conclusión, en las 
DS con el polímero seleccionado, el fármaco ya no está presente en su forma cristalina 
original, mostrando un comportamiento característico de una sustancia amorfa. Por 
tanto, se puede decir que las macromoléculas de PVP-K30 inhiben la cristalización del 
fármaco en las DS obtenidas. Este resultado concuerda con los resultados 
anteriormente mostrados por DSC.  
 
XI.2.4. Microscopía electrónica (SEM) 
 
Con la microscopía electrónica se puede observar la morfología de las dispersiones y 
compararlas en las diferentes etapas estudiadas. Las electromicrografías del 
microscopio electrónico de barrido para el portador, PVP-K30 materia prima, 
empleando ampliaciones de 500X, 3000X y 5000X, se muestran en la Figura XI.8 (16).  
 
Como se aprecia, presentan grandes partículas de tamaño irregular con algunas 
depresiones en la superficie que son características de sólidos en forma de escamas, de 
color blanco o blanco-amarillento, sin estructura cristalina diferenciable. 
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500X 3000X 5000X 

   
Figura XI.8. Fotografía electrónica PVP-K30 

 
Las Figuras XI.9a y IX.9b muestran las electromicrografías obtenidas con el 
microscopio óptico de barrido para el celecoxib. Se puede evidenciar que el CLX 
aparece en forma de placas con superficie lisa, como se explicó en la sección VIII.12 
de esta memoria. 
 
En las DS, la morfología cristalina original del fármaco ha desaparecido, y no fue 
posible diferenciar la morfología del polímero hidrófilo.  
 

CLX   

   
CLX fase sólida recuperada de la dispersión acuosa 

   

500X 3000X 5000X 

Figura XI.9.a Microfotografías celecoxib  y de la fase sólida recuperada de la dispersión 
acuosa  
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DS CLX-PVP-K30 

   

DS CLX-PVP-K30 Fase sólida de la dispersión acuosa 

   
500X 3000X 5000X 

Figura XI.9.b Microfotografías la dispersión sólida de celecoxib y de la fase sólida 
recuperada de la dispersión acuosa 

 

ETX mp   

   
ETX fase sólida recuperada de la dispersión acuosa 

   
500X 3000X 5000X 

Figura XI.10.a. Microfotografías etoricoxib  y de la fase sólida recuperada de la dispersión 
acuosa  
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Del mismo modo, en la Figura XI.10a y XI.10b  se presenta las microfotografías del 
ETX utilizando diferentes ampliaciones. EL SEM del etoricoxib muestra estructuras 
en forma de escamas, alargadas y discretas con bordes definidos y cubiertos por finas 
partículas. De acuerdo con las micrografías en la dispersión sólida se vieron pequeñas 
partículas de forma irregular y superficie rugosa.  
 

DS ETX-PVP-K30   

   
DS ETX-PVP-K30 Fase sólida de la dispersión acuosa 

   
500X 3000X 5000X 

Figura XI.10.b. Microfotografías la dispersión sólida de etoricoxib y de la fase sólida 
recuperada de la dispersión acuosa 

 
La pérdida parcial de cristalinidad de los dos fármacos exhibida en las dispersiones 
sólidas puede ser el resultado del debilitamiento de las interacciones de los enlaces de 
hidrógeno intermoleculares presentes en la estructura cristalina del principio activo, 
como lo muestran los resultados de los estudios cristalográficos.  
 
Como se ha explicado este debilitamiento posiblemente esté relacionado con el 
establecimiento de enlaces de hidrógeno que involucran al fármaco y los grupos 
aceptores de enlaces de hidrógeno del polímero. Se puede concluir que, para ambos 
fármacos, las electromicrografías obtenidas de las DS sugieren la presencia de una 
nueva fase sólida, en forma de agregados amorfos de tamaño irregular. Este 
comportamiento está en consonancia con los resultados obtenidos utilizando las dos 
técnicas precedentes, DSC y difracción de rayos X. 
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Los resultados obtenidos en esta memoria para cada uno de los objetivos ropuestos, 
permiten establecer conclusiones de aplicación general en formulación de 
medicamentos. 
 
Respecto al primer y segundo objetivo. 
 

1) Los datos presentados en esta investigación amplían significativamente la 
información fisicoquímica sobre fármacos en mezclas codisolventes acuosas 
y no-acuosas. 
 

2) Las curvas de solubilidad obtenidas frente al parámetro de solubilidad de 
Hildebrand, con un codisolvente común para ambos fármacos, 
estructuralmente relacionados, han presentado perfiles similares, con un único 
máximo de solubilidad. Para el CLX el único máximo de solubilidad obtenido 

se localiza en la proporción Et-Ac 50:50 (v/v) (δ=22,5 MPa½), y en el caso del 

ETX, en la proporción Et-Ac 30:70 (v/v) (δ=20,9 MPa½). Estos resultados 
permiten confirmar un hallazgo encontrado anteriormente por nuestro grupo 
de investigación, en el que fármacos con parámetros de solubilidad inferiores 
a 25 MPa½ presentarán un máximo de solubilidad y los compuestos con 
valores de parámetros de solubilidad igual o mayor de 25 MPa½ dos máximos 
de solubilidad.  
 

3) Se obtienen relaciones cualitativas entre el perfil de solubilidad y la polaridad 
del fármaco, que permiten predecir la presencia o ausencia del máximo de 
solubilidad en una mezcla disolvente. 
 

4) Los modelos empleados consiguen una gran reproducibilidad en la predicción 
de la solubilidad, lo que asegura que estos modelos matemáticos pueden ser 
una herramienta muy importante en la industria farmacéutica. 

 
Respecto al tercer objetivo. 
 

1) Para ambos fármacos existen dos mecanismos dominantes, entalpía y 
entropía, dependientes de la composición del disolvente y relacionados con la 
acción codisolvente de las mezclas disolventes estudiadas. El aumento de la 
solubilidad en la región rica en agua se debe a la entropía, y en las 
concentraciones altas de etanol el mecanismo responsable es la entalpía. 
 

2) Se demuestra una relación extra-termodinámica de compensación entalpía-
entropía no lineal para CLX y ETX, tanto en las mezclas acuosas como en las 
no acuosas. Estos resultados confirman los obtenidos para otros fármacos en 
estudios precedentes, y se ultima que las relaciones de compensación son una 
característica general de la solubilidad de fármacos.  
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Respecto al cuarto objetivo. 
 

1) Los estudios de caracterización representan una fase importante en la etapa de 
la preformulación y desarrollo de todas las formas de dosificación.  El empleo 
de las técnicas de calorimetría diferencial de barrido, espectroscopía infrarroja, 
microscopía electrónica y difracción por rayos X en estos fármacos, reveló la 
ausencia de reacciones fisicoquímicas.  
 

2) Las mezclas etanol-acetato de etilo y etanol-agua no inducen a cambios de fase 
sólida en los dos principios activos. Por tanto, el contacto de estas mezclas 
disolventes no afecta a la solubilidad ni a la actividad termodinámica. 

 
Respecto al quinto objetivo. 
 

Las dispersiones sólidas de CLX y ETX obtenidas utilizando PVP-K30 como 
portador mostraron un aumento de solubilidad debido a un cambio estructural 
en la forma cristalina de la materia prima a una forma amorfa en la dispersión 
sólida, según se ha confirmado en el análisis de los resultados empleando 
estudios calorimétricos, difractometría de rayos X, espectroscopia infrarroja o 
microscopía electrónica.  
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“La validación de los métodos analíticos es la demostración de que los 
procedimientos analíticos son adecuados para la intención de su uso”. 

FDA, 2015 
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La validación de los métodos analíticos empleados para la identificación y cuantificación 
de los principios activos estudiados en esta memoria determinan que los métodos 
propuestos son lineales, precisos exactos y selectivos.  
 
A1.1.  Linealidad 
 
La linealidad de un método analítico es su habilidad (dentro de un rango determinado) 
para obtener resultados que sean directamente proporcionales a la concentración 
(cantidad) de analito en la muestra (1,2). Si un procedimiento de análisis es lineal asegura 
la existencia de una relación proporcional entre la señal y la concentración de analito 
dentro de un rango dado (1,3).  
 
Para el establecimiento de la linealidad se recomienda emplear un mínimo de 
concentraciones diferentes de analito n de 5 (2,4,5). 
 
Tabla A1.1. Resultados del estudio de linealidad para el celecoxib y el etoricoxib 
 CELECOXIB ETORICOXIB 
n 9 10 
  

 
 

 

 
DE 0,0036 0,0037 
R2 0,999 0,998 

 
Para determinar la linealidad de las curvas de calibración se prepararon sendas 
soluciones madre y de cada una de ellas se preparó “n” diluciones dentro del rango de 
absorbancia A entre 0,0 y 1,0 para incluir los diferentes valores de concentración de las 
disoluciones.  
 
El análisis matemático de los resultados obtenidos (Tabla A1.1) reporta los valores de 
coeficientes de correlación R2 de 0,999 y 0,998 para el CLX y ETX respectivamente. 
Teniendo en cuenta que el criterio de aceptación definido es  R2>0,985 se demuestra 
para los dos casos que el método es lineal. Adicionalmente los valores de desviación 
estándar DE, de la pendiente son muy pequeños, lo cual confirma la buena linealidad 
para el intervalo de lectura de los dos principios activos (6,7). 
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La representación gráfica de estos valores se presenta en la Figura A1.1 , junto con las 
dos ecuaciones de la recta empleadas para los cálculos, en las que C es el valor de 
concentración en µg/ml y A es la absorbancia promedio (Tabla A1.1). 
 

 
Figura A1.1. Curvas de calibración y ecuaciones de las rectas para el celecoxib y 
el etoricoxib 
 
Conclusión: Los valores estadísticos determinan la linealidad de la recta, muestran la 
correlación existente entre la señal del detector y la concentración de analito dentro de 
los intervalos de concentración estudiados, y dan un criterio de aceptación para las dos 
rectas (CLX y ETX).  
 
Resultado: Las  dos curvas de calibración (para CLX y ETX) cumplen con el requisito 
de linealidad. 
 
A1.2.  Precisión 
 
La precisión de un método analítico indica la cercanía o grado de dispersión entre una 
serie de mediciones obtenidas de diferentes porciones de una misma muestra 
homogénea del material analizado, bajo unas condiciones preestablecidas (4,6).  
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La precisión puede ser considerada en tres niveles: Repetibilidad, precisión intermedia 
y reproducibilidad. 
 
Cuando se estudia la precisión de un método analítico se deben emplear muestras 
homogéneas y la forma en la que usualmente se expresa es por valores de dispersión 
tales como el del coeficiente de variación, la desviación estándar o la varianza.  
 
El criterio de aceptación elegido en este trabajo es el de coeficiente de variación o 
desviación estándar relativa que da información de los errores aleatorios del método, es 
decir, de la incertidumbre en la estimación media o error aleatorio, de las diferentes 
mediciones de absorbancia. 
 
A1.2.1. Repetibilidad del método 
 
La repetibilidad expresa la precisión bajo las mismas condiciones de operación dentro 
de un corto intervalo de tiempo, en general se acepta durante el mismo día, siempre que 
se desarrolle bajo las mismas condiciones, con la misma muestra, mismo analista y 
mismo equipo. La repetibilidad también se conoce como la precisión intra-ensayos 
(2,6,8). 
 
Para el estudio de repetibilidad se aconseja emplear un mínimo de 9 determinaciones 
que cubran el rango especificado para el procedimiento (3 concentraciones cada una 
con tres réplicas), o llevar a cabo un mínimo de seis determinaciones al 100% del test 
de concentración. En este trabajo se preparan a partir de pesadas distintas tres 
concentraciones diferentes de analito, y para cada concentración, se realizan seis lecturas 
(5,6). El criterio de aceptación de la precisión es que la desviación estándar se encuentre 
por debajo de 1 y el  CV ≤5% (1). 
 
Los resultados de la precisión se reflejan en la Tabla A1.2. para el CLX y la Tabla A1.3. 
para el ETX. 
 
Tabla A1.2. Resultados del estudio de repetibilidad para el celecoxib  

 Concentración teórica µg/ml 
2,0 7,5 20,0 

1 0,097 0,359 0,977 

2 0,098 0,358 0,988 

3 0,096 0,364 0,985 

4 0,096 0,359 0,981 

5 0,095 0,360 0,984 

6 0,100 0,360 0,991 

DE 0,0018 0,0021 0,0050 

CV 1,84 0,58 0,50 
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Tabla A1.3. Resultados del estudio de repetibilidad para el etoricoxib 

 Concentración teórica µg/ml 
2,0 7,5 12,5 

1 0,157 0,560 0,926 

2 0,154 0,558 0,932 

3 0,153 0,539 0,932 

4 0,155 0,547 0,932 

5 0,155 0,540 0,932 

6 0,155 0,562 0,937 

DE 0,0013 0,0103 0,0035 

CV 0,86 1,87 0,37 

 
Resultado: Tanto para el CLX como para el ETX el coeficiente de variación fue inferior 
al 5%, luego se considera que el método tiene buena repetibilidad. 
 
A1.2.2. Precisión intermedia 
 
La precisión intermedia expresa las variaciones entre laboratorios: Se desarrolla el 
método diferentes días, por diferente analista, diferente equipo, etc. Al tratarse de una 
evaluación de la precisión del método se evalúa del mismo modo que la repetibilidad, 
por medio de los parámetros estadísticos DE y CV (2,5). 
 
Tabla A1.4. Resultados del estudio de precisión intermedia para el celecoxib 

 Concentración teórica µg/ml 
Equipo 1 Equipo 2 

Día 1 Día 2 Día 2 

1 0,727 0,726 0,734 

2 0,729 0,728 0,734 

3 0,730 0,730 0,735 

4 0,729 0,731 0,735 

5 0,731 0,740 0,735 

6 0,733 0,735 0,735 

�̅� 0,730 0,732 0,735 

DE 0,0020 0,0051 0,0005 

CV 0,28 0,70 0,07 

�̅� inter día 0,731  

DE inter día 0,0036  
CV inter día 0,49  

�̅� inter equipo 0,733 

DE inter equipo 0,0028 

CV inter equipo 0,38 
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Experimentalmente se preparan seis repeticiones de una concentración de analito 
conocida en seis pesadas diferentes y se mide su señal en distintos equipos y días, los 
resultados se presentan la Tabla A1.4 para el CLX y la Tabla A1.5 para el ETX. 
 
El criterio de aceptación es que la CV ≤5% y CV intermedio ≤ 10% 
 
Tabla A1.5. Resultados del estudio de precisión intermedia para el etoricoxib 

 Concentración teórica µg/ml 
Equipo 1 Equipo 2 

Día 1 Día 2 Día 2 

1 0,819 0,821 0,825 

2 0,824 0,820 0,823 

3 0,830 0,824 0,823 

4 0,823 0,823 0,825 

5 0,821 0,823 0,824 

6 0,823 0,822 0,825 

�̅� 0,823 0,822 0,824 

DE 0,0037 0,0015 0,0010 

CV 0,45 0,18 0,12 

�̅� inter día 0,823  

DE inter día 0,0026  
CV inter día 0,32  

�̅� inter equipo 0,823 

DE inter equipo 0,0012 

CV inter equipo 0,15 

 
Resultado: Tanto para el CLX como para el ETX los coeficientes de variación 
individuales e intermedios cumplieron con el criterio preestablecido, luego se considera 
que el método tiene buena precisión intermedia. 
 
Conclusión: El método es preciso, con base en los ensayos de repetibilidad y de 
precisión intermedia. 
 
A1.3.  Exactitud 
 
La exactitud es indicativa del error sistemático o de la tendencia a él, por lo tanto, la 
exactitud depende de los errores sistemáticos que intervienen en la medición, revelando 
la proximidad de una medida al verdadero valor y, en consecuencia, la validez de la 
medida (2,4,5,7).  
 
Para el estudio de la exactitud, se preparan muestras de tres concentraciones conocidas 
de analito y se realizan seis repeticiones para cada concentración (1).  
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Los valores teóricos se comparan con los valores obtenidos por medio de las respectivas 
curvas de calibración (A1.1), calculando el porcentaje de recuperación, %Rec., que 
permite concluir sobre la exactitud del método (Ec. A1.1.). 
 

  %𝑹𝒆𝒄. =  
𝑪𝒐𝒏𝒄. 𝒐𝒃𝒕𝒆𝒏𝒊𝒅𝒂

𝑪𝒐𝒏𝒄. 𝒕𝒆𝒐𝒓𝒊𝒄𝒂
∗ 𝟏𝟎𝟎  

 

𝑬𝒄. 𝑨𝟏. 𝟏 
 
Los porcentajes de recuperación se muestran en la Tabla A1.6 para el CLX y la Tabla 
A1.7 para el ETX. 
 
Tabla A1.6. Resultados del estudio de exactitud para el celecoxib 

Conc. teórica 
µg/ml 

Absorbancia Conc. obtenida 
µg/ml 

% de recuperación 
(Conc teórica/Conc. 

obtenida)*100 

8,032 

1 0,434 7,87 97,98 

2 0,433 7,85 97,73 

3 0,439 7,96 99,10 

4 0,441 8,00 99,60 

5 0,438 7,94 98,85 

6 0,442 8,02 99,85 

�̅� 98,85 

DE 0,85 

CV 0,86 

12,048 

1 0,657 11,99 99,51 

2 0,657 11,99 99,52 

3 0,656 11,97 99,35 

4 0,666 12,15 100,85 

5 0,665 12,13 100,68 

6 0,668 12,19 101,18 

�̅� 100,18 

DE 0,81 

CV 0,81 

16,064 

1 0,845 15,33 104,77 

2 0,850 15,42 104,16 

3 0,847 15,37 104,52 

5 0,850 15,42 104,16 

6 0,849 15,40 104,28 

�̅� 104,28 

DE 0,34 

CV 0,32 

�̅� =100,92 
DE =0,6676 
CV =0,67 
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Tabla A1.7. Resultados del estudio de exactitud para el etoricoxib 

Concentración 
teórica µg/ml 

Absorbancia Concentración 
obtenida µg/ml 

% de 
recuperación 

6,002 

1 0,434 6,17 102,80 

2 0,433 6,16 102,56 

3 0,439 6,24 103,98 

4 0,441 6,27 104,46 

5 0,438 6,23 103,75 

6 0,442 6,28 104,69 

�̅� 103,71 

DE 0,87 

CV 0,84 

8,0032 

1 0,780 7,68 95,91 

2 0,784 7,71 96,40 

3 0,786 7,73 96,64 

4 0,785 7,72 96,52 

5 0,811 7,98 99,72 

6 0,793 7,80 97,51 

�̅� 97,12 

DE 1,38 

CV 1,42 

10,004 

1 0,972 9,56 95,61 

2 0,976 9,60 96,00 

3 0,979 9,63 96,30 

5 0,975 9,59 95,91 

6 0,974 9,58 95,81 

�̅� 95,86 

DE 0,28 

CV 0,30 

�̅� =99,15 
DE =1,4675 
CV =1,45 

 
Resultado: Tanto para el CLX como para el ETX los coeficientes de variación 
individuales e intermedios cumplieron con el criterio preestablecido, luego se considera 
que los métodos tienen buena exactitud. 
 
A1.4.  Selectividad 
 
Un método selectivo o específico permite detectar al analito objeto de interés en 
presencia de otros componentes tales como impurezas, productos de degradación o 
excipientes (1,6). 
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Para la medida de la selectividad, se compara la señal obtenida por el etanol 96º, que es 
el disolvente empleado como blanco con la de la que se produce con disoluciones de 
los principios activos. 
 
El etanol 96º no absorbe ni a 253nm ni a 235nm que son las longitudes de onda de 
máxima absorción del CLX y ETX respectivamente, con lo cual se comprobó la no 
interferencia de la señal del etanol 96º con la producida por los dos principios activos 
(Figura A1.2). 
 

  
Figura A1.2. Absorción de etanol a λmax 253nm (CLX) y 235nm(ETX) 
 
Como conclusión sobre la validez de las metodologías analíticas para los principios 
activos celecoxib (CLX) y etoricoxib (ETX), una vez evaluados los parámetros 
especificados, los resultados obtenidos han sido los siguientes: 
 
Selectividad: Se Comprueba que el disolvente empleado para los métodos analíticos del 
CLX y del ETX no interfiere en sus determinaciones. 
 
Linealidad y rango: Los métodos son lineales en el rango entre 2,0 µg/ml y 20,0 µg/ml, 
para CLX y entre 2µg/ml y 12,5 µg/ml para el ETX, obteniéndose un coeficiente de 
correlación superior a 0.999 y 0,998 respectivamente. 
 
Exactitud: Los métodos demuestran su exactitud al tener valores de recuperación media 
entre 99 y 101% con CV 0,67 para CLX y 1,45 para el ETX. 
 
Precisión: Las metodologías analíticas son precisas incluso en diferentes días (0,49% y 
0,32%) y diferentes equipos (0,15% y 0,35%) 
 
Robustez: Se considera que las soluciones preparadas son estables durante un tiempo 
de 24 horas a 22ºC 
 
Por todo lo anterior se concluye que los métodos son válidos para la valoración de los 
principios activos celecoxib y etoricoxib.  
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A2.1.  Abreviaturas y Acrónimos 
 

a Absortividad en ley de Lambert-Beer 
Actividad termodinámica 
Pendiente en y=ax+b 

A Absorbancia 
Anión en sal AB 
Termino de interacción disolvente↔disolvente (Williams y 
Amidon, 1984) 

�̅� Absorbancia media 
AA Ácido araquidónico 
Ac Acetato de Etilo 
ADME Absorción, Distribución, Metabolismo, Excreción 
AEMPS Agencia Española de Medicamentos y Productos Sanitarios 
AINE  Antiinflamatorio no esteroideo 
ANOVA Analysis of variance 
ATC Sistema de clasificación química, terapéutica y anatómica 

(Anatomical, Therapeutic and Chemical Classification System) 
 
b Ordenada en el origen en y = ax+b 

Trayectoria de radiación Ley de Lambert-Beer 
B Base 

Catión en sal AB 
Constante interacciones soluto↔disolvente modelo Bustamante 
(Bustamante y cols., 1993) 

BDDCS Sistema de clasificación y disposición biofarmacéutica de 
medicamentos (Biopharmaceutics Drug Disposition Classification System) 

 
C Concentración 

𝑪𝟐 Término de interacción soluto↔disolvente (Williams y Amidon, 
1984) 

CD Ciclodextrinas 
CLX Celecoxib 
CMC  Concentración micelar crítica 
Co Concentración de soluto en octanol 
Cw Concentración de soluto en fase acuosa 
Conc Concentración 
Cols Colaboradores 
COX Ciclooxigenasa 
cp Calor específico 
Cp Capacidad calorífica 
CV Coeficiente de variación 
CYP Citocromo P450 
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d Distancia entre los planos interatómicos Ley de Bragg Ec. VII.6 
DDD Dosis diaria definida 
DE Desviación estándar 
DMA Análisis Dinamomecánico (Dinamomechanic Analysis) 
DRX Difracción por rayos X 
DS Dispersión sólida 
DSC   Calorimetría diferencial de barrido (Diferencial Scanning Calorimetry) 
DTA/SDTA Análisis térmico diferencial (Diferencial thermic analysis) 

 
E Energía de vaporización 
Ec Ecuación 
ETX  Etoricoxib 
Et Etanol 
EEUU Estados Unidos 

 
f Función de _ 
FDA Food and Drug Administration 
FTIR Infrarrojo por transformada de Fourier 

 

𝑮 Energía libre de Gibbs 

 
H Entalpía 

 
I ± Especie ionizada 
ICH International Conference on Harmonisation 
IR Infrarrojo 

 
J Constante para el componente n del modelo de Jouyban  

(Jouyban y cols., 2002) 
 
K Constante 

Parámetro de Walker, modelo  Martin y cols. (1980) 
KF Karl Fischer 
𝑲𝒂 Constante de acidez 
𝑲𝒃 Constante de basicidad 
Ko/w Coeficiente de reparto octanol 

Agua 
𝑲𝒑𝒔 Constante de producto de solubilidad 
𝑲𝒘 Constante de disociación 

 
ln Logaritmo neperiano 
log Logaritmo decimal 

 
M Molaridad 
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m Molalidad 
mp Materia prima 

 
n Moles 

Número de valores 
Orden de difracción en la ley de Bragg Ec. VII.6 

NCSS Sistema estadístico escrutador de números  
(Number cruncher statistical systems) 

 
OA Osteoartritis 
OCDE Organización para la cooperación y el desarrollo económico 

 
p Potencial de ( en pKa, pKb, pKw) 
P Peso 

Presión 
PEG Polietilenglicol 
PG Prostaglandina (PGs, PGE, PGH, PGS..) 
pH Potencial indicador acidez-basicidad de disolución acuosa 
Ph Eu  Pharmacopoeia Europea 
PM Peso Molecular 
PVP  Polivinilpirrolidona 

 
q Volumen molar (Williams y Amidon, 1984) 
Q Calor 

 
R Constante de los gases (8,3145 Jmol-1K-1) 
R2 Coeficiente de correlación (parámetro estadístico) 
RD Requerimiento Dieléctrico 
Rec Recuperación 
RFE Real Farmacopea Española 
RMSE Desviación media de la raíz cuadrada (Root-mean Square deviation) 
RSD Desviación estándar relativa 

 
S Entropía 

Solubilidad 

𝑺𝒘 Solubilidad del soluto en agua 

SCB Sistema de clasificación Biofarmacéutica 
SEDDS Self-Emulsifying Drug Delivery Systems 
SMEDDS Self Microemulsifying Drug Delivery Systems 
SEM Microscopía electrónica de barrido (Scanning electron microscopy) 
SNC Sistema nervioso central 

 
t Tiempo 
T Temperatura 
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Tg Temperatura de transición vítrea  
Thm Temperatura armónica media 
Tm Temperatura media 
TGA Análisis termogravimétrico (Thermogravimetric analysis) 
TMA Análisis termomecánico (Thermomechanic analysis) 
TOA   Análisis Termo-óptico (Thermooptic analysis) 
TX Tromboxano 

 
U Energía interna 

Energía molar de vaporización 
UAH Universidad de Alcalá 
UCM Universidad complutense de Madrid 
UNIFAC Modelo funcional universal del coeficiente de actividad 

(Universal functional activity coefficient) 
UV Ultravioleta 

 
V Volumen 

�̅� Volumen molar parcial 

Vis Visible 
 
W Agua (Water) 

Parámetro de interacción soluto↔disolvente modelo Martin 
(Martin y cols., 1979) 

 
X Fracción molar 

�̅� Promedio 

 
�̂� Fracción en volumen de soluto-libre (Williams y Amidon, 1984) 

 
A2.2.  Símbolos con letras griegas 
 
α Coeficiente de actividad 

Nivel de significancia en ANOVA. 
β Constante de proporcionalidad modelo de Lowry y cols. 

Velocidad de calentamiento en DSC. 
γ Tensión superficial 
δ Parámetro de solubilidad 

Parámetro que modifica H y S en Ec. Lowry y cols., 1981 

𝝏 Derivada de _ 

Δ Diferencia entre estado final e inicial 

ℇ Constante dieléctrica 

Energía (en ƐVdW , ƐOr , ƐDis , ƐInd  ) 
θ Ángulo de incidencia en la ley de Bragg Ec. VII.6 
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λ Longitud de onda 
µ Momento dipolar 
ξΔH Contribución de entalpía 
ξTΔS Contribución de entropía 

𝝆 Densidad 

Σ Sumatoria 

𝝓 Fracción de volumen 

𝝋𝒑 Solubilidad en concentraciones aditivas Freed y Cols., 2011 

 
A2.3.  Unidades 

 
% Parte centesimal 
cal Caloría 
ºC Grados Celsius 
cm Centímetros 
counts Intensidad de respuesta en difracción por rayos X 
g Gramos 
J Julios 
kcal Kilocalorías 
kJ Kilojulios 
K Kelvin 
l Litros 
µm Micrómetros 
mA Miliamperios 
mg Miligramos 
ml Mililitros 
min Minutos 
mol Mol 
MPa½ Megapascal½ =(J cm-3)1/2 (sistema internacional) 

=2,0455 (cal/cm3)½              (sistema cegesimal) 
mV Milivoltios 
n Moles 
nm Nanómetros 
ppm Parte por millón 

 
A2.4.  Subíndices y superíndices 
 

1 Componente 1 
Disolvente 

2 Componente 2 
Soluto 

a Experimental 

a, b Componente a, ácido /Componente b, base 
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AB Interacción ácido Base de Lewis 

b Estimado o calculado 

cal Calculada 

cav Cavidad 

D↔D Interacción Disolvente-Disolvente 

Dis Fuerzas de dispersión de London 

Eb Ebullición 

F Fusión 

h Hidratación hidrofóbica 

H Entalpía 

H..H Enlace de hidrógeno 

hm Armónica media 

i Ideal 

i, j Componente i / Componente j 

Ind Inducción 

máx Máxima 

m Media 
Mezcla (Williams y Amidon, 1984) 

M Mezcla 

n Componente n 
Número de muestras 

𝒐
𝒘⁄  Relación fase oleosa y fase acuosa 

Or Orientación 
𝐩𝐨𝐥 Dipolar 

® Marca registrada 

S Disolución, entropía 

S↔D Interacción Soluto-Disolvente 

S↔S Interacción Soluto-Soluto 

SAT Saturación 

sist Sistema 

T Total 

T,P,X Temperatura, presión y composición constantes 

W Agua 

WdV Fuerzas de Van der Waals 
 
A2.5.  Otros 
 

≡ Definición:, Definido como_ 

≈ Equivalente a _ 

[   ] Concentración molar 
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CAPÍTULO III 

𝑋2 =
𝑛2

𝑛1 +  𝑛2
 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 1 

𝛥𝐺2
𝑆 = 𝛥𝐻2

𝑆 − 𝑇𝛥𝑆2
𝑠  

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 2 
𝛥𝐺2

𝑆 = 𝑅𝑇 𝑙𝑛 𝑋2 
𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 3 

𝛥𝑆2 = −𝑅 𝑙𝑛 𝑋2 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 4 
𝛥𝐺2 = −𝑇𝛥𝑆2 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 5 

𝛥𝐺2 = 𝑅𝑇 𝑙𝑛 𝑎2 = 𝑅𝑇 𝑙𝑛 𝑋2 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 6 

𝑎2 = 𝑋2
𝑖  

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 7 

𝑙𝑛 𝑋2
𝑖 = −

𝛥𝐻2
𝐹

𝑅
(

1

𝑇
−

1

𝑇2
𝐹) 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 8 

a2 = X2α2 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 9 

𝛥𝐺2
𝑆 = 𝑅𝑇 𝑙𝑛 𝑎2 = 𝑅𝑇 𝑙𝑛 𝑋2 + 𝑅𝑇 𝑙𝑛 𝛼2 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 10 

𝑅𝑇 𝑙𝑛𝛼2 =
𝐼𝑛𝑡𝑒𝑟𝑎𝑐𝑐𝑖𝑜𝑛𝑒𝑠

𝑎𝑑ℎ𝑒𝑠𝑖𝑣𝑎𝑠
−

𝐼𝑛𝑡𝑒𝑟𝑎𝑐𝑐𝑖𝑜𝑛𝑒𝑠

𝐶𝑜ℎ𝑒𝑠𝑖𝑣𝑎𝑠
 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 11 

− 𝑙𝑛 𝑋2 = − 𝑙𝑛 𝑋2
𝑖 +

𝑉2𝜙1
2

𝑅𝑇
(𝛿1 − 𝛿2)2 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 12 

𝜙1 =
𝑉1𝑋1

𝑉1𝑋1 + 𝑉2𝑋 2
 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 13 

− 𝑙𝑛 𝑋2 = − 𝑙𝑛 𝑋2
𝑖 + 𝑈(𝛿1 − 𝛿2)2 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 14 

𝑙𝑛 (
𝑋2

𝑖

𝑋2
) = 𝑈(𝛿1

2 − 2𝛿1𝛿2+ 𝛿2
2)  

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 15 

𝛿 = √   
𝛥𝐸

𝛥𝑉
    

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 16 

𝑙𝑛 (
𝑋2

𝑖

𝑋2
) = 𝑈(𝛿1

2+ 𝛿2
2 − 2𝑊) = ln 𝛼2

  
𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 17 

𝑊 = (
𝛿1

2 + 𝛿2
2 −

ln 𝛼2

𝑈
2

) 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 18 

𝑊𝑐𝑎𝑙 = 𝐶0 + 𝐶1𝛿1 + 𝐶2𝛿1
2 + 𝐶3𝛿1

3 + ⋯ + 𝐶𝑛𝛿1
𝑛 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 19 

𝑙𝑛 𝑋2 = − (
𝛥𝐻2

𝑠

𝑅
) [

1

𝑇2
𝐹] + 𝑐𝑡𝑒 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 20 

𝛥𝐻2
𝑆 =  −(𝑃𝑒𝑛𝑑𝑖𝑒𝑛𝑡𝑒) 1,9872 𝑐𝑎𝑙/𝐾𝑚𝑜𝑙 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 21𝑎 

𝛥𝐻2
𝑆 =  −(𝑃𝑒𝑛𝑑𝑖𝑒𝑛𝑡𝑒) 8,3145 𝐽/𝐾𝑚𝑜𝑙  𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 21𝑏 

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑎 + log
[𝐴−]

[𝐻𝐴]
 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 22 

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑤 + log
[𝐵𝐻+]

[𝐵]
 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 23 

𝑝𝐾𝑤 =  𝑝𝐾𝑎 +  𝑝𝐾𝑏  = 14 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 24 

𝐴𝐵 ↔ 𝐴+ + 𝐵− 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 25 
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Kps = [𝐴+ ][𝐵−] 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 26 

Kps = [𝑋] [𝑋]  = [𝑋] 2 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 27 

𝑆 = 𝑆0 + [I ±] 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 28 

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑎 + 𝑙𝑜𝑔 (
𝑆 − 𝑆0

𝑆0
) 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 29 

𝑝𝐻 − 𝑝𝐾𝑎 = 𝑙𝑜𝑔 (
𝑆0

𝑆 − 𝑆0
) 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 30 

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑎 + 𝑙𝑜𝑔 (
[𝑠𝑎𝑙]

[á𝑐𝑖𝑑𝑜]
) 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 31 

𝑝𝐻 = 𝑝𝐾𝑤 − 𝑝𝐾𝑏 − 𝑙𝑜𝑔 (
[𝑏𝑎𝑠𝑒]

[𝑠𝑎𝑙] 
) 

𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 32 

ƐVdW = ƐOr + ƐDis + ƐInd   

 𝐸𝑐. 𝐼𝐼𝐼. 33 
CAPÍTULO IV 

𝑉 = 𝛴𝑖𝑛𝑖�̅�𝑖 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 1 

𝑉 = 𝑓(𝑝, 𝑇, 𝑛1, 𝑛2 … ) 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 2 

𝛥𝐻 = 𝛥𝑈 + 𝑃𝛥𝑉 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 3 

𝛥𝑆 =
𝛥𝐻

𝑇
 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 4 

𝛥𝐺 = 𝛥𝐻 − 𝑇𝛥𝑆 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 5 

𝛥𝑆2
𝐹 =

𝛥𝐻2
𝐹

𝑇2
𝐹  

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 6 

𝛥𝐺2
𝐹 = 𝛥𝐻2

𝐹 − 𝑇𝛥𝑆2
𝐹 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 7 

𝛥𝐺2
𝐶𝑎𝑣 = 𝛥𝐻2

𝐶𝑎𝑣 − 𝑇𝛥𝑆2
𝐶𝑎𝑣 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 8 

𝛥𝐺2
𝑆↔𝐷 = 𝛥𝐻2

𝑆↔𝐷 − 𝑇𝛥𝑆2
𝑆↔𝐷 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 9 

𝛥𝐻2
𝑆 = 𝛥𝐻𝐹 +  𝛥𝐻𝐶𝑎𝑣 +  𝛥𝐻𝑆↔𝐷  𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 10 

𝛥𝐺2
𝑀 = 𝛥𝐻2

𝑀 − 𝑇𝛥𝑆2
𝑀 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 11 

𝛥𝐺2
𝑆 = 𝛥𝐺2

𝐹 + 𝛥𝐺2
𝑀 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 12 

𝛥𝐻2
𝑆 = 𝛥𝐻2

𝐹 + 𝛥𝐻2
𝑀 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 13 

𝛥𝐻2
𝑀 = 𝑅𝑇 𝑙𝑛 𝛼2 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 14 

𝛥𝐻𝑠𝑖𝑠𝑡 = 𝑇𝛥𝑆𝑠𝑖𝑠𝑡 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 15 

𝑇ℎ𝑚 = [
𝑛

∑
1
𝑇

] 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 16 

𝑇𝑚 = (
1

𝑇
−

1

𝑇ℎ𝑚
) 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 17 

𝛥𝐻2
𝑆  =  −(pendiente) 𝑅 𝐸𝑐. IV. 18 

𝛥𝑆2
𝑆  = R 𝑙𝑛 𝑋2 𝐸𝑐. IV. 19 

𝛥𝑆2
𝑆  = (𝑖𝑛𝑡𝑒𝑟𝑐𝑒𝑝𝑡𝑜 ) 𝑅 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 20 

𝛥𝐺2
𝑆 =  −(intercepto) R𝑇𝑚  𝐸𝑐. IV. 21 

𝑙𝑛 𝑋2 = − (
𝛥𝐻2

𝑠

𝑅
) [

1

𝑇
−

1

𝑇ℎ𝑚
] + 𝑐𝑡𝑒 

𝐸𝑐. IV. 22 

𝛿𝛥𝐻2 = 𝛿𝛽𝛥𝑆2 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 23 

𝛿𝛥𝐺2 = 𝛿𝛥𝐻2 − 𝑇𝛿𝛥𝑆2 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 24 
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𝛥𝑆2 =
𝛿𝛥𝐻2

𝛿𝛽
 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 25 

𝛿𝛥𝐺2 = 𝛿𝛥𝐻2 − 𝑇𝛿 (
𝛿𝛥𝐻2

𝛿𝛽
) 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 26 

𝛿𝛥𝐺2 = 𝛿𝛥𝐻2 −
𝑇

𝛽
𝛿𝛥𝐻2  

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 27 

𝛿𝛥𝐺2 = 𝛿𝛥𝐻2 (1 −
𝑇

𝛽
) 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 28 

𝛽𝛥𝛥𝐺 = 𝜑𝑝[𝑎 + 𝑏𝛽 + 𝑐𝛽2] 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 29 

𝛥𝐻2
𝑆 = 𝛥𝐻2

𝐹 + 𝛥𝐻2
𝑀 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 30 

𝛥𝑆2
𝑆 = 𝛥𝑆2

𝐹 + 𝛥𝑆2
𝑀 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 31 

𝐺𝐸 = 𝐺𝑇,𝑃,𝑋
𝑆 − 𝐺𝑇,𝑃,𝑋 

𝑆,𝑖
 𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 32 

𝜉𝛥𝐻 =
|𝛥𝐻|

|𝛥𝐻| + |𝑇𝛥𝑆|
⋅ 100 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 33 

𝜉𝑇𝛥𝑆 =
|𝑇𝛥𝑆|

|𝛥𝐻| + |𝑇𝛥𝑆|
⋅ 100 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 34 

𝛥𝐻𝐴→𝐵 = 𝛥𝐻𝐴
𝑀 − 𝛥𝐻𝐵

𝑀 

 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 35 

𝛥𝑆𝐴→𝐵 = 𝛥𝑆𝐴
𝑀 − 𝛥𝑆𝐵

𝑀 

 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 36 

𝛥𝐺𝐴→𝐵 = 𝛥𝐺𝐴
𝑀 − 𝛥𝐺𝐵

𝑀 

 

𝐸𝑐. 𝐼𝑉. 37 

CAPÍTULO V 

Ko/w=  
𝐶𝑜

𝐶𝑤
 𝐸𝑐. 𝑉. 1 

𝑙𝑜𝑔 𝑆𝑤 = − (
𝛥𝑆𝐹(𝑇𝐹 − 25)

2,303𝑅𝑇
) − 𝑙𝑜𝑔 𝐾0

𝑤⁄ + 0,8 
𝐸𝑐. 𝑉. 2 

𝑈(𝛿1 − 𝛿2)2  = 𝑙𝑛  α2 

 

𝐸𝑐. 𝑉. 3 

W = K(δ1δ2) Ec. 𝑉. 4 

RTln 𝛼2 =  𝑉2𝜙1
2  (𝛿1

2+ 𝛿2
2 − 2𝑊)  𝐸𝑐. 𝑉. 5 

𝑅𝑇 ln 𝛼2 = 𝑉2𝜙1
2(δ12 +  δ22 − 2𝑊F) + 𝑅𝑇 (ln (

V2

V1
) + 1 − (

V2

V1
)) 

𝐸𝑐 𝑉. 6 

𝑅𝑇𝑙𝑛𝛼2 − 𝑅𝑇 (ln (
V2

V1
) + 1 − (

V2

V1
))   = 𝑉2𝜙1

2(𝛿1
2 + 𝛿2

2 − 2𝑊𝐹) 
𝐸𝑐. 𝑉. 7 

𝑅𝑇

𝑉2𝜙1
2 [ln 𝛼2 − (ln (

𝑉2

𝑉1
) + 1 − (

𝑉2

𝑉1
))] = (𝛿1

2 + 𝛿2
2 − 2𝑊𝐹) 

𝐸𝑐. 𝑉. 8 

𝐵 =
𝑅𝑇

𝑉2𝜙1
2 (ln 𝛼2 − ln (

𝑉2

𝑉1
) − 1 + (

𝑉2

𝑉1
)) 

    𝐸𝑐. 𝑉. 9 

𝐵 = (𝛿1
2 + 𝛿2

2 − 2𝑊𝐹) 𝐸𝑐. 𝑉. 10 

𝑊𝐹 =  (
𝛿1

2 + 𝛿2
2 − 𝐵

2
) 

𝐸𝑐. 𝑉. 11 

𝐵 = 𝐶0 + 𝐶1𝛿1 + 𝐶2𝛿1
2 + 𝐶3𝛿1

3 + ⋯ +  𝐶𝑛𝛿1
𝑛 𝐸𝑐. 𝑉. 12 

𝑙𝑛𝑋2 = 𝐶0 + 𝐶1𝛿1 + 𝐶2𝛿1
2 + 𝐶3𝛿1

3 + ⋯ + 𝐶𝑛 𝛿1
𝑛 𝐸𝑐. 𝑉. 13 

𝛿𝑇
2 =

𝛥𝐸

𝛥𝑉
=

𝛥𝐸𝑑𝑖𝑠𝑝

𝛥𝑉
+

𝛥𝐸𝑝𝑜𝑙

𝛥𝑉
+

𝛥𝐸𝐻..𝐻

𝛥𝑉
 

𝐸𝑐.  𝑉. 14 
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𝛥𝐸𝑇 = 𝛥𝐸𝑑𝑖𝑠𝑝 +  𝛥𝐸𝑝𝑜𝑙  +  𝛥𝐸𝐻..𝐻 𝐸𝑐. 𝑉. 15 

𝛿𝑇 = 𝛿𝑑𝑖𝑠𝑝 +  𝛿𝑝𝑜𝑙  +  𝛿𝐻..𝐻    𝐸𝑐. 𝑉. 16 

𝛿𝑇  
2 = 𝛿𝑑𝑖𝑠𝑝

2 + 2𝛿𝑖𝑛𝑑𝛿𝑑𝑖𝑠𝑝 + 𝛿𝑜𝑟
2 +  2𝛿𝑎𝛿𝑏 𝐸𝑐. 𝑉. 17 

𝑙𝑛𝑋2 = 𝐶0 + 𝐶1𝛿1 + 𝐶2𝛿1
2 + 𝐶3𝛿1𝑎 + 𝐶4𝛿1𝑏 + 𝐶5𝛿1𝑎 𝛿1𝑏 𝐸𝑐. 𝑉. 18 

𝑙𝑛 𝑋2,𝑚
𝑆 = �̂�1 𝑙𝑛 𝑋2,1

𝑆 + �̂�3 𝑙𝑛 𝑋2,3
𝑆 − 𝐴1−3�̂�1�̂�3(2�̂�1 − 1) − (

𝑞2

𝑞1
) + 𝐴3−12�̂�1

2�̂�3 (
𝑞2

𝑞3
) + 𝐶2�̂�1�̂�3 

 𝐸𝑐. 𝑉. 19 

𝑙𝑛𝑋𝑚 = 𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎   + 𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 + 𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐 + 𝐵1 𝜙𝑎
2 𝜙𝑏 + 𝐵2 𝜙𝑎 𝜙𝑏 +  𝐵3 𝜙𝑐

2 𝜙𝑏 + 𝐵4 𝜙𝑐 𝜙𝑏 

 𝐸𝑐. 𝑉. 20 

𝑙𝑛𝑋𝑚,𝑇 = 𝜙1𝑙𝑛𝑋1,𝑇 + 𝜙2 ln 𝑋2,𝑇 + 𝐽1 (
𝜙1𝜙2

𝑇
) + 𝐽2 (

𝜙1
2𝜙2

𝑇
) 

𝐸𝑐. 𝑉. 21 

𝑙𝑛𝑋𝑥3(1+2),𝑇 = 𝜙1𝑙𝑛𝑋3(1),𝑇 + 𝜙2 ln 𝑋3(2),𝑇 + (
𝜙1𝜙2

𝑇
) ∑ 𝐽𝑖(𝜙1 − 𝜙2)𝑖

2

𝑖=0

 
𝐸𝑐. 𝑉. 22 

CAPÍTULO VII 

𝐶𝑝 =
𝛥𝑄

𝛥𝑇
 

𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 1 

𝑓𝑙𝑢𝑗𝑜 𝑑𝑒 𝑐𝑎𝑙𝑜𝑟 = 𝑚 ∗  𝐶𝑝 ∗  𝛽 𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 2 

𝐶𝑜𝑛𝑡𝑒𝑛𝑖𝑑𝑜    𝐻2𝑂 (%) =
(𝑅𝑒𝑎𝑐𝑡𝑖𝑣𝑜 𝐾𝐹 − 𝐵𝑙𝑎𝑛𝑐𝑜) 𝑇í𝑡𝑢𝑙𝑜 ∗  𝐹𝑎𝑐𝑡𝑜𝑟

𝑃𝑒𝑠𝑜 ∗ 𝐷𝑖𝑣𝑖𝑠𝑜𝑟
 

 𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 3 

𝑇𝑖𝑡𝑢𝑙𝑜 𝑜 𝑓𝑎𝑐𝑡𝑜𝑟 =
𝑃𝑒𝑠𝑜 ∗  𝐹𝑎𝑐𝑡𝑜𝑟

𝑅𝑒𝑎𝑐𝑡𝑖𝑣𝑜 𝐾𝐹
 

𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 4 

𝐵𝑙𝑎𝑛𝑐𝑜 = 𝑅𝑒𝑎𝑐𝑡𝑖𝑣𝑜 𝐾𝐹 ∗  𝐹𝑎𝑐𝑡𝑜𝑟 𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 5 

nλ = 2d sen θ 𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 6 

A= log(Po/P) = abc 𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 7 

A = Ɛbc 𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 8 
Recta I A=f(C) → A = aC+ b 𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 9 
Recta II C=f(A) → C = a’C + b’ 𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 10 

𝛿 = 𝜙𝑖𝛿𝑖 + (1 − 𝜙𝑖)𝛿𝑗 𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 11 

𝛿2 = √   
𝛴𝛥𝐸

𝛴𝛥𝑉
     

𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 12 

𝐶𝑉 =
𝐷𝐸

�̅�
∗ 100   

𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 13 

𝜌 =
𝑃 − 𝑃′

𝑉
 

𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 14 

𝑋2 =
𝐶2

𝐶2 +
1000𝜌 − 𝐶2𝑃𝑀2

𝑃𝑀1

 
𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 15 

𝑃𝑀1 = 𝜙𝑃𝑀𝑑1
+ (1 − 𝜙)𝑃𝑀𝑑2

 𝐸𝑐. 𝑉𝐼𝐼. 16 

CAPÍTULO IX 

𝑙𝑛 𝑋2 = − (
𝛥𝐻2

𝑠

𝑅
) 𝑇𝑚 + 𝑐𝑡𝑒 

𝐸𝑐. 𝐼𝑋. 1 

𝛥𝐻𝐶𝐿𝑋
𝑀 = 𝛥𝐻𝐶𝐿𝑋

𝑆 − 𝛥𝐻𝐶𝐿𝑋
𝐹  𝐸𝑐. 𝐼𝑋. 2 

 𝛥𝑆𝐶𝐿𝑋
𝑀 = 𝛥𝑆𝐶𝐿𝑋

𝑆 − 𝛥𝑆𝐶𝐿𝑋
𝐹  𝐸𝑐. 𝐼𝑋. 3 
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𝛥𝐻𝐸𝑇𝑋
𝑀 = 𝛥𝐻𝐸𝑇𝑋

𝑆 − 𝛥𝐻𝐸𝑇𝑋
𝐹  

 

𝐸𝑐. 𝐼𝑋. 4 

𝛥𝑆𝐸𝑇𝑋
𝑀 = 𝛥𝑆𝐸𝑇𝑋

𝑆 − 𝛥𝑆𝐸𝑇𝑋
𝐹  

 

𝐸𝑐. 𝐼𝑋. 5 

CAPÍTULO X 

% 𝐸𝑟𝑟𝑜𝑟 =
𝑙𝑛 𝑋𝑎 − 𝑙𝑛 𝑋𝑏

𝑙𝑛 𝑋𝑎
× 100 

𝐸𝑐. 𝑋. 1 

𝑙𝑛𝑋𝐶𝐿𝑋,308,15𝐾 = −18,5858 + 1,7600𝛿 − 0,0264𝛿2 − 0,5924𝛿𝑎 − 0,0166 𝛿𝑎 𝛿𝑏 

 𝐸𝑐. 𝑋. 2 
𝑙𝑛𝑋𝐶𝐿𝑋,303,15𝐾 = −18,8055 + 1,7823𝛿 − 0,0260𝛿2 − 0,6248𝛿𝑎 − 0,0182 𝛿𝑎 𝛿𝑏 

 𝐸𝑐. 𝑋. 3 
𝑙𝑛𝑋𝐶𝐿𝑋,298,15𝐾 = −19,8717 + 1,8830𝛿 − 0,0259𝛿2 − 0,6965𝛿𝑎 − 0,0215 𝛿𝑎 𝛿𝑏 

 𝐸𝑐. 𝑋. 4 
𝑙𝑛𝑋𝐶𝐿𝑋,293,15𝐾 = −21,1870 + 2,000𝛿 − 0,0262𝛿2 − 0,7640𝛿𝑎 − 0,0248 𝛿𝑎 𝛿𝑏 

 𝐸𝑐. 𝑋. 5 
𝑙𝑛𝑋𝐶𝐿𝑋,288,15𝐾 = −21,6402 + 2,0221𝛿 − 0,0255𝛿2 − 0,7840𝛿𝑎 − 0,0272 𝛿𝑎 𝛿𝑏 

 𝐸𝑐. 𝑋. 6 
𝑙𝑛𝑋𝐸𝑇𝑋,308,15𝐾 = −7,8400 + 0,6867𝛿 − 0,0151𝛿2 − 0,2367𝛿𝑎 

 𝐸𝑐. 𝑋. 7 
𝑙𝑛𝑋𝐸𝑇𝑋,303,15𝐾 = −7,8409 + 0,6945𝛿 − 0, 0152𝛿2 − 0,2607𝛿𝑎 

 𝐸𝑐. 𝑋. 8 

𝑙𝑛𝑋𝐸𝑇𝑋,298,15𝐾 = −7,9461 + 0,7107𝛿 − 0,0155𝛿2 − 0,2815𝛿𝑎 
 𝐸𝑐. 𝑋. 9 

𝑙𝑛𝑋𝐸𝑇𝑋,293,15𝐾 = −7,5075 + 0,6729𝛿 − 0,0150𝛿2 − 0,2875𝛿𝑎 

 𝐸𝑐. 𝑋. 10 

𝑙𝑛𝑋𝐸𝑇𝑋,288,15𝐾 = −7,2283 + 0,5971𝛿 − 0,0139𝛿2 − 0,2380𝛿𝑎 

 𝐸𝑐. 𝑋. 11 
𝑙𝑛𝑋𝐶𝐿𝑋,308,15𝐾 = 1,0171 𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎   + 1,0223 𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 + 0,9766 𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐 −

                                 9,6671 𝜙𝑎
2 𝜙𝑏 −13,774 𝜙𝑎 𝜙𝑏 − 2,1423 𝜙𝑐

2 𝜙𝑏 + 4,1870 𝜙𝑐  𝜙𝑏 
 𝐸𝑐. 𝑋. 12 
𝑙𝑛𝑋𝐶𝐿𝑋,303,15𝐾 = 1,0147𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎   + 1,0175𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 + 0,9762𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐 −

                                 9,8763 𝜙𝑎
2 𝜙𝑏 + 13,3716 𝜙𝑎  𝜙𝑏 +  1,8664 𝜙𝑐

2 𝜙𝑏 + 4,1211 𝜙𝑐  𝜙𝑏 
 𝐸𝑐. 𝑋. 13 
𝑙𝑛𝑋𝐶𝐿𝑋,298,15𝐾 = 1,0157𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎   + 1,0134𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 + 0,9779𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐 −

                                 9,8492 𝜙𝑎
2 𝜙𝑏 +12,7693 𝜙𝑎 𝜙𝑏 − 2,0906 𝜙𝑐

2 𝜙𝑏 + 4,3733 𝜙𝑐 𝜙𝑏 
 𝐸𝑐. 𝑋. 14 
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𝑙𝑛𝑋𝐶𝐿𝑋,293,15𝐾 = 1,0154𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎   + 1,0146𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 + 0,9825𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐 −

                                 9,6122𝜙𝑎
2 𝜙𝑏  +12,2063 𝜙𝑎 𝜙𝑏 −  2,4471 𝜙𝑐

2 𝜙𝑏 + 4,6839 𝜙𝑐 𝜙𝑏 
 𝐸𝑐. 𝑋. 15 

𝑙𝑛𝑋𝐶𝐿𝑋,288,15𝐾 = 1,0105𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎   + 1,0157𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 + 0,9878𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐 −

                                 9,6353 𝜙𝑎
2 𝜙𝑏 +11,4173 𝜙𝑎 𝜙𝑏 − 1,7841 𝜙𝑐

2 𝜙𝑏 + 4,4406 𝜙𝑐 𝜙𝑏 
 𝐸𝑐. 𝑋. 16 

𝑙𝑛𝑋𝐸𝑇𝑋,308,15𝐾 =  1,0073 𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎 +1,0494 𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 + 0,9954𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐 −

                      3,4186 𝜙𝑎
2 𝜙𝑏 +8,9317 𝜙𝑎  𝜙𝑏 +  0,4179 𝜙𝑐

2 𝜙𝑏 + 3,1018 𝜙𝑐  𝜙𝑏 
 𝐸𝑐. 𝑋. 17 

𝑙𝑛𝑋𝐸𝑇𝑋,303,15𝐾 =  1,0067 𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎 +1,0509 𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 +1,0515 𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐 − 4,4792 𝜙𝑎
2 𝜙𝑏 

                               +9,4418 𝜙𝑎 𝜙𝑏 +  1,6187 𝜙𝑐
2 𝜙𝑏 + 2,8319 𝜙𝑐  𝜙𝑏 

 𝐸𝑐. 𝑋. 18 

𝑙𝑛𝑋𝐸𝑇𝑋,298,15𝐾 =  1,0037𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎 +  1,0328𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 +  1,0208 𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐                            

− 7,5303 𝜙𝑎
2 𝜙𝑏 + 10,9818 𝜙𝑎 𝜙𝑏 +  1,9616 𝜙𝑐

2 𝜙𝑏 + 2,9345 𝜙𝑐  𝜙𝑏 

 𝐸𝑐. 𝑋. 19 
𝑙𝑛𝑋𝐸𝑇𝑋,293,15𝐾 =  1,0016 𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎 + 1,0349 𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 + 1,0278 𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐                            

− 8,8003 𝜙𝑎
2 𝜙𝑏 + 11,2357 𝜙𝑎 𝜙𝑏 +  2,8126 𝜙𝑐

2 𝜙𝑏 + 2,4474 𝜙𝑐  𝜙𝑏 

 𝐸𝑐. 𝑋. 20 

𝑙𝑛𝑋𝐸𝑇𝑋,288,15𝐾 =  1,0024 𝜙𝑎𝑙𝑛𝑋𝑎 + 1,0242 𝜙𝑏𝑙𝑛𝑋𝑏 + 1,0252 𝜙𝑐𝑙𝑛𝑋𝑐                          

− 10,6046 𝜙𝑎
2 𝜙𝑏 + 11,5696 𝜙𝑎 𝜙𝑏 +  2,5534 𝜙𝑐

2 𝜙𝑏 + 2,4108 𝜙𝑐 𝜙𝑏 

 𝐸𝑐. 𝑋. 21 

𝑙𝑛𝑋𝑥3(𝑊+𝐸𝑡),35 = 0,9049𝜙𝑤𝑙𝑛𝑋𝑤,35 + 0,3659𝜙𝐸𝑡 ln 𝑋𝐸𝑡,35 − 2,2836 ∑ 𝐽𝑖(𝜙𝑊 − 𝜙𝐸𝑡)2

2

𝑖=0

 

 𝐸𝑐. 𝑋. 22 

𝑙𝑛𝑋𝑥3(𝑊+𝐸𝑡),30 = 0,9112𝜙𝑤𝑙𝑛𝑋𝑤,30 + 0,4242𝜙𝐸𝑡 ln 𝑋𝐸𝑡,30 − 2,1566 ∑ 𝐽𝑖(𝜙𝑊 − 𝜙𝐸𝑡)2

2

𝑖=0

 

 𝐸𝑐. 𝑋. 23 

𝑙𝑛𝑋𝑥3(𝑊+𝐸𝑡),25 = 0,9217𝜙𝑤𝑙𝑛𝑋𝑤,25 + 0,4879𝜙𝐸𝑡 ln 𝑋𝐸𝑡,25 − 2,0056 ∑ 𝐽𝑖(𝜙𝑊 − 𝜙𝐸𝑡)2

2

𝑖=0

 

 𝐸𝑐. 𝑋. 24 

𝑙𝑛𝑋𝑥3(𝑊+𝐸𝑡),20 = 0,9280𝜙𝑤𝑙𝑛𝑋𝑤,20 + 0,5339𝜙𝐸𝑡 ln 𝑋𝐸𝑡,20 − 1,8921 ∑ 𝐽𝑖(𝜙𝑊 − 𝜙𝐸𝑡)2

2

𝑖=0

 

 𝐸𝑐. 𝑋. 25 

𝑙𝑛𝑋𝑥3(𝑊+𝐸𝑡),15 = 0,9361𝜙𝑤𝑙𝑛𝑋𝑤,15 + 0,5908𝜙𝐸𝑡 ln 𝑋𝐸𝑡,15 − 1,6836 ∑ 𝐽𝑖(𝜙𝑊 − 𝜙𝐸𝑡)2

2

𝑖=0

 

 𝐸𝑐. 𝑋. 26 
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𝑙𝑛𝑋𝑥3(𝑊+𝐸𝑡),35 = 0,8729𝜙𝑤𝑙𝑛𝑋𝑤,35 + 0,6048𝜙𝐸𝑡 ln 𝑋𝐸𝑡,35 − 1,8065 ∑ 𝐽𝑖(𝜙𝑊 − 𝜙𝐸𝑡)2

2

𝑖=0

 

 𝐸𝑐. 𝑉. 27 

𝑙𝑛𝑋𝑥3(𝑊+𝐸𝑡),30 = 0,8787𝜙𝑤𝑙𝑛𝑋𝑤,30 + 0,6259𝜙𝐸𝑡 ln 𝑋𝐸𝑡,30 − 1,7878 ∑ 𝐽𝑖(𝜙𝑊 − 𝜙𝐸𝑡)2

2

𝑖=0

 

 𝐸𝑐. 𝑋. 28 

𝑙𝑛𝑋𝑥3(𝑊+𝐸𝑡),25 = 0,8858𝜙𝑤𝑙𝑛𝑋𝑤,25 + 0,6176𝜙𝐸𝑡 ln 𝑋𝐸𝑡,25 − 1,7945 ∑ 𝐽𝑖(𝜙𝑊 − 𝜙𝐸𝑡)2

2

𝑖=0

 

 𝐸𝑐. 𝑋. 29 

𝑙𝑛𝑋𝑥3(𝑊+𝐸𝑡),20 = 0,8970𝜙𝑤𝑙𝑛𝑋𝑤,20 + 0,6496𝜙𝐸𝑡 ln 𝑋𝐸𝑡,20 − 1,6887 ∑ 𝐽𝑖(𝜙𝑊 − 𝜙𝐸𝑡)2

2

𝑖=0

 

 𝐸𝑐. 𝑋. 30 

𝑙𝑛𝑋𝑥3(𝑊+𝐸𝑡),15 = 0,9138𝜙𝑤𝑙𝑛𝑋𝑤,15 + 0,6705𝜙𝐸𝑡 ln 𝑋𝐸𝑡,15 − 1,5649 ∑ 𝐽𝑖(𝜙𝑊 − 𝜙𝐸𝑡)2

2

𝑖=0

 

 𝐸𝑐. 𝑋. 31 
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