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DISSOLUTION ENTHALPY OF SODIUM SULFACETAMIDE IN WATER: COMPARISON BETWEEN SOLUTION

ISOPERIBOLIC CALORIMETRY AND THE VAN'T HOFF METHOD. The dissolution enthalpy (AH°

) of sodium sulfacetamide

soln

in water was determined by means of isoperibolic solution calorimetry. It was found that AH° diminishes as the drug concentration

increases. Otherwise, the calorimetric values obtained as a function of the drug concentration were significantly different than those

predicted by the van’t Hoff method. It was demonstrated that the later is not a fully reliable method for the determination of AH°

soln

values in the specific case of highly soluble sodium salts. The observed phenomenon could be explained by the presence of strong

solute-solute interactions at high salt concentrations, in addition to solute-solvent and solvent-solvent interactions.

Keywords: sodium sulfacetamide; solution calorimetry; van’t Hoff method.

INTRODUCCION

La sulfacetamida sédica (SCM-Na, Figura 1) es un antibidtico
bacteriostdtico de amplio espectro perteneciente a la familia de las
sulfonamidas. Su actividad farmacoldgica se basa en la analogia
estructural con el dcido p-amino benzoico (PABA), involucrado
en la sintesis de dcido dihidrofélico. Este agente quimioterdpico se
encuentra disponible en formulaciones de administracién oftdlmica
(10% p/v) y es ampliamente utilizado en el tratamiento de diversas
infecciones de la conjuntiva y de la cérnea, causadas por diversas bac-
terias; entre ellas, Staphylococcus aureus, Streptococcus pneumoniae,
Streptococcus viridans, Escherichia coli, Haemophilus influenzae,
Klebsiella/Enterobacter 'y Pseudomona aeruginosa.'

CO-CH,
H,N SO,-N
\
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Figura 1. Estructura molecular de la sulfacetamida sodica

El conocimiento de las diferentes propiedades fisicoquimicas
de farmacos en solucién acuosa es fundamental en los procesos de
preformulacién y formulacién de nuevas formas farmacéuticas.’
En particular, las propiedades termodindmicas de disolucién de los
diferentes componentes presentes en las formulaciones liquidas ad-
quieren gran relevancia puesto que permiten estimar la estabilidad
fisica de las mismas.?

*e-mail: fmartinezr @unal.edu.co

En general, el calor de solucion de los formacos (AH? ) puede
ser determinado por dos metodologias, una directa mediante la ca-
lorimetria y otra indirecta, estudiando las respectivas constantes de
equilibrio (K) en funcién de la temperatura, en este caso la solubilidad.
Esta tltima estrategia es conocida como método de van’t Hoff, y es
de amplia utilizacién en la fisicoquimica farmacéutica. En dicho
método, la pendiente de la curva de In K vs. 1/T, multiplicada por —R
(8,314 J mol™' K™), se utiliza para determinar AH? , si el soluto es
del tipo no-electrolito.* Si bien los dos métodos pueden ser utilizados
para determinar el cambio entélpico asociado a diferentes procesos
fisicoquimicos, desde hace varios afios la equivalencia entre ambos
métodos (en particular, la calorimetria de titulacion isotérmica) ha
sido puesta en duda en el caso de algunas reacciones de interaccién
no covalente, tales como la autoasociacién de proteinas para for-
mar estructuras supramoleculares,’ la unién del 2 -monofosfato de
citidina a la ribonucleasa A,° y la complejacion del ion Ba** con el
éter ciclico 18-crown-6;" si bien por el contrario, algunos estudios
recientes corroboran su adecuada concordancia, en particular, para
las dos ultimas reacciones.®

La SCM-Na es un farmaco extremadamente soluble en agua y un
nudmero limitado de estudios termodindmicos investigando el proceso
de disolucion de acuerdo al método de van’t Hoff han sido previa-
mente reportados.”!” La caracterizacion de las interacciones existentes
en solucién por farmacos de tipo salino adquiere gran relevancia en
términos de la estabilidad fisica y quimica de las formulaciones que
contienen estos agentes, debido a que permitirfan la identificacién
de posibles incompatibilidades entre componentes.'®

Nuestros grupos de investigacion dedican amplios esfuerzos al
estudio sistemadtico de dichos fenémenos. Con el objeto de evaluar
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la equivalencia de la determinacidn llevada a cabo mediante ambas
metodologias, en la presente comunicacion, la AH? de SCM-Na en
agua fue determinada experimentalmente utilizando calorimetria iso-
peribdlica de disolucion.! Los valores obtenidos fueron comparados
con los calculados mediante el método de van’t Hoff a partir de los
valores de solubilidad del firmaco en funcién de la temperatura.'
Los resultados demostraron que los valores calorimétricos de
entalpia de disolucién (AH ) disminuyeron con el aumento de la
concentracién del farmaco y ademads, los valores obtenidos fueron
significativamente diferentes de los reportados en los trabajos pre-
vios, los cuales fueron calculados mediante el método de van’t Hoff
(AH?M), excepto cuando se realiza la extrapolacién a concentracion
0.>1° Asi, se demostré que en el caso especifico de las sales sdicas
que son altamente solubles, el método de van’t Hoff no seria un
método adecuado para la determinaciéon de AHY, . Este resultado
podria explicarse en términos de las fuertes interacciones soluto-
soluto, presentes a las elevadas concentraciones requeridas por dicho
método indirecto, ademads de las correspondientes interacciones del

tipo soluto-solvente y solvente-solvente.
PARTE EXPERIMENTAL
Reactivos

Sulfacetamida sédica de Sigma (Saint Louis, E.U.), cloruro de
potasio de Merck (Alemania), trihidroximetilamino metano (THAM)
de Merck (Alemania) fueron de grado analitico y se almacenaron en
desecador con CaCl, como atmésfera desecante. El agua fue doble-
mente destilada obteniendo conductividad < 2 uS cm™'.

Determinacion calorimétrica de la entalpia de soluciéon (AH®))

Preparacion de muestras

Las cantidades de solvente (agua, HCI) cercanas a 50,00 g y de
soluto (KCI, THAM, SCM-Na) variando entre 0,0400 y 0,2500 g
fueron determinadas de acuerdo a las dimensiones del calorimetro y
las concentraciones se expresaron en términos de la relacién: masa
de soluto/masa de solvente. Se estudiaron cinco diferentes concen-
traciones a 25,0 °C.

Procedimiento calorimétrico

Para las determinaciones calorimétricas se utiliz6 un calorimetro
isoperibdlico de solucion, disefiado y construido en el Departamento
de Quimica de la Universidad de los Andes, el cual ha sido presentado
previamente en la literatura.!! Una vez controlada la temperatura del
termostato, el procedimiento seguido consistié en lo siguiente: pesar
la cantidad de soluto en la celda; pesar la cantidad de solvente en el
vaso Dewar; colocar la celda tapada en el mecanismo de liberacion;
colocar el vaso Dewar de tal forma que el solvente cubra la celda,

Tabla 1. Verificacion del calorimetro
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el termistor y la resistencia de calibracion; colocar el calorimetro
dentro del termostato y encender el sistema de agitacion; incubar
separadamente el solvente y el soluto durante 1 h para permitir la
termostatizacion. En este periodo de tiempo se realiza la captura de
datos para verificar el equilibrio térmico del solvente puro; accionar
el sistema disparador de la celda interna para liberar el soluto en el
solvente, registrando el cambio térmico que ocurre tras la reaccién.
Esperar hasta la estabilizacion de los datos y realizar un calenta-
miento similar en magnitud al cambio de voltaje ocurrido durante el
proceso de solucidn; realizar calentamientos adicionales utilizando
la misma metodologia del paso anterior. Con estas calibraciones re-
petidas, posteriormente calcular el valor del AH® correspondiente
al proceso de solucién.

Tratamiento de los datos

La extrapolacion de los datos calorimétricos a concentracién 0
mol kg~' de SCM-Na (AH?") fue realizada mediante regresion para-
bélica por el método de los minimos cuadrados, utilizando los valores
promedios y las respectivas incertidumbres experimentales.

RESULTADOS Y DISCUSION

La calorimetria de solucién se ha empleado en el campo far-
macéutico para estudiar diferentes fendmenos relacionados con la
preformulacién y la formulacién de medicamentos, por lo cual su
utilidad préctica en el disefio de productos farmacéuticos tiene una
relevancia previamente demostrada.'

Para demostrar la confiabilidad del calorimetro, se realizaron
determinaciones de diferentes calores de reaccién, empleando como
sistemas de referencia al KCl + H,O y al THAM 1,0 N + HCI, prac-
ticando cinco calentamientos en cada determinacion. Los resultados
obtenidos experimentalmente se presentan en la Tabla 1 y fueron
comparados contra los datos reportados en literatura,'>'> encontran-
dose buena concordancia.

En cuanto a las determinaciones calorimétricas realizadas con
SCM-Na se observo que los valores de entalpia de solucién son
positivos a todas las concentraciones evaluadas, ademds de que
presentan un comportamiento no lineal en funcién de la molalidad,
con pendiente negativa, indicando que esta propiedad termodindmica
disminuye con el aumento en la concentracion (Tabla 2, Figura 2).
Mediante extrapolacion a concentracion cero de la respectiva ecua-
cién parabdlica ajustada por el método de los minimos cuadrados se
determin la entalpfa molar de solucién a dilucion infinita (AH?™,
siendo esta de 17,8 = 0,2 kJ mol™! (Tabla 2).

De otro lado, como se indicé previamente la solubilidad de la
SCM-Na en medio acuoso y en funcién de la temperatura ha sido
estudiada por Labastidas y Martinez, quienes reportaron valores con-
siderablemente altos para esta propiedad (3,231 mol kg™' a 25,0 °C).!°
Una estrategia muy usada en el estudio fisicoquimico de compuestos

AH’<! literatura

Sheme A n Obtenido (kI mol™) Valor (kJ mol™") Ref.
17,58 (0,05) 13
KCl+H,0* 17,31 (0,03) * 17,584 (0,017) 14
17,32 (0,02) 12
THAM + HCI -29,76 (0,05) 29,75 (0,02) 15
29,72 (0,02) 12

*En el sistema KCI + H,0, AH>® _ corresponde a AH.,

reaccién soln
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Tabla 2. Calor de disolucion de la SCM-Na en funcién de la con-
centracion molal

SCM-Na (10° mol kg™") AH, (kJ mol™)
0,00 ® 17,8 (0,2) *
3,29 15,71 (0,06)
6,63 13,58 (0,10)
9,70 12,54 (0,05)
13,03 11,62 (0,09)
16,97 10,76 (0,03)
CAHS = AH® ;. Obtenido por extrapolacién a concentracién 0 mol
kg! en la ecuacién parabdlica.
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Figura 2. Entalpia de solucion calorimétrica de la SCM-Na en funcion de
la concentracion molal. La ecuacion parabdlica es: AH , = 17,81 (0,19)
—731 (42)x m + 18800 (2026)x m?, con r* ajustado: 0,9934 y error tipico:
0,1562

de interés farmacéutico, en particular de farmacos, es el andlisis de
la variacion de la solubilidad en funcién de la temperatura, mediante
el método de van’t Hoff. Como se indicé previamente, este método
permite obtener el cambio entdlpico estdndar aparente de solucién
(AH™™). En el caso del firmaco estudiado (considerado como un
electrolito del tipo uni-univalente), asumiendo completa disociacién
e ignorando las posibles interacciones interionicas, la Ecuacion de
van’t Hoff toma la forma:

dlnm =_AH§,']’;’VH 1
ar |, 2R M

En la cual, los valores de solubilidad se expresan en la escala
de molalidad para este caso particular. La Figura 3 corresponde al
grifico de van’t Hoff, obtenido al procesar los datos presentados
por Labastidas y Martinez.'" El valor de AH™" se calculd entonces,
como: —2R x b (donde b es la pendiente obtenida), obteniéndose un
valor de 15,8 + 0,4 kJ mol™! por este método.

Los resultados calorimétricos obtenidos (Tabla 2) corroboran
lo presentado previamente en la literatura, en cuanto a que el pro-
ceso de solucién de este fairmaco es de naturaleza endotérmica.!®
Ademds, al comparar los valores de AH? | hallados por el método
de van’t Hoff en escala de molalidad (15,8 = 0,4 kJ mol™) y a
dilucién infinita por el método calorimétrico (17,8 = 0,2 kJ mol™),
se puede observar que no se presenta una amplia divergencia entre
los dos resultados; lo cual aparentemente indicarfa que el primer
método seria vdlido, dentro de la incertidumbre experimental,
para este tipo de determinaciones, en el estudio del proceso de
disolucién de las sales sédicas de estos farmacos. Sin embargo,
es necesario tener en cuenta que en el estudio termodindmico de
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Figura 3. Grdfico de van’t Hoff de la solubilidad de la SCM-Na expresada
en molalidad. La regresion lineal obtenida es: In m = 4,36 (0,08) — 951 (26)
/T, con P ajustado: 0,9920 y error tipico: 0,0053

soluciones, a través de datos de solubilidad, ademas de considerar
las interacciones soluto-solvente, también se deben considerar las
respectivas interacciones soluto-soluto. Asi, en el caso presente
adquieren gran relevancia debido a los altos valores de solubili-
dad, que en la escala de fraccién molar varian desde 0,0550 hasta
0,0635;'° los cuales son muy superiores a los considerados como
de alta dilucion (X, < 0,0001)'. De otro lado, las determinaciones
calorimétricas en el presente trabajo, fueron realizadas en un rango
de concentracién moderadamente diluido, con lo cual se preten-
di6 minimizar las interacciones soluto-soluto, ademds de que se
hizo la extrapolacién a dilucién infinita con lo que predominan
las interacciones soluto-solvente y solvente-solvente. Por todo
lo anteriormente expuesto, es necesario tener precaucion en el
momento de la interpretacion de las cantidades termodindmicas
obtenidas por los dos métodos, que si bien son casi concordantes,
es claro que los procesos globales de disolucién involucrados
en los dos casos se diferencian en el hecho de que el método de
van’t Hoff estd incluyendo adicionalmente a las correspondientes
interacciones soluto-soluto, las cuales conducen a la formacién de
estructuras inter-iénicas grandes del tipo racimo.!’

Asi mismo, debe considerarse que el método de van’t Hoff
presenta limitaciones para hallar los valores de AH’™, en el caso de
soluciones concentradas, puesto que estos valores deberfan ser muy
similares entre si, independientemente de la escala de concentracion
utilizada en los calculos, sin embargo como se demostré previamente
en la literatura, en el caso de la SCM-Na los valores reportados de
AH’™M, son 9,8 = 0,3 kJ mol™ y 14,9 + 0,4 kJ mol™', para las escalas
de molaridad y fraccién molar, respectivamente,'® los cuales, de
hecho no son comparables. Estos tltimos resultados aparentemente
contradictorios podrian explicarse en términos del volumen ocupado
por el soluto en la solucién saturada; ya que como puede observarse,
los valores entédlpicos obtenidos en las escalas de molalidad y de
fraccién molar son muy similares entre si, mientras que si éstos dos
se comparan con el obtenido en la escala de molaridad, no hay con-
cordancia alguna, como se expresé ya anteriormente. Para ilustrar
este efecto volumétrico, en la Tabla 3 se presentan los voltimenes
molares aparentes de la SCM-Na y las respectivas fracciones volu-
métricas ocupadas por el farmaco y el agua en la concentracién de
saturacion a diferentes temperaturas. Estos valores se calcularon a
partir de los datos presentados previamente en la literatura para las
soluciones saturadas.'®

En particular, la densidad de las soluciones saturadas (p_, ) se
calcul6 a partir de los valores de solubilidad en fraccién molar (X,)
y en molaridad (C), mediante la Ecuacién 2:1°
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Tabla 3. Solubilidad porcentual mdsica de la SCM-Na (% p/p), densidad de la solucién saturada (p

Quim. Nova

)y del agua (p,), volumen molar aparente

soln

de la SCM-Na a saturacion (¢3) y fracciones volumétricas de la SCM-Na (f;,, ) ¥ del agua (f)) a saturacion a diferentes temperaturas

Temp. (°C) SCM-Na (% p/p) * P, (gcm™) p,(gem)°P ¢:*(cm® mol™) Seorina /i
25,0 43,28 1,2002 0,9970 1443 0,317 0,683
30,0 44,62 1,2045 0,9957 145,1 0,330 0,670
35,0 45,88 1,2100 0,9940 1452 0,341 0,659
40,0 47,06 1,2127 0,9922 146,1 0,353 0,647
aref.10; bref. 18
C[I\/Il (1-X,)+M, Xz] @ validas, requiriéndose de expresiones mucho més complejas, que a

Puon = 1000.Y,

Enla cual, M| y M, son las masas molares del agua y de la SCM-
Na, siendo estas, 18,02 y 236,23 g mol™, respectivamente.'° Mientras
que el volumen molar aparente de la SCM-Na a saturacién (¢;"), se
calcul6 mediante la Ecuacién 3:"

sat _ M2 + looo(pl - psoln) (3)
psoln plpsolnm

En la cual, p, es la densidad del agua y m es la solubilidad del
farmaco expresada en la escala de molalidad. Finalmente, utilizando
la composicién porcentual y los volimenes especificos aparentes en
saturacion, calculados como el cociente: d)ij“ /M2, se calcularon las
respectivas fracciones volumétricas de soluto y solvente en las solu-
ciones saturadas. Todos estos valores se presentan en la Tabla 3.

Se observa que la fraccién volumétrica del soluto es superior a
0,30 y ademas se incrementa con la temperatura, siendo proporcional
al incremento en la solubilidad, por lo que consecuentemente la frac-
cién de agua se ve disminuida. En este punto debe resaltarse que en el
calculo de las fracciones volumétricas seria mas riguroso utilizar los
valores de volumen molar parcial a saturacién (V;*) en lugar de los
valores ¢}, pero esto a su vez requeriria el estudio de ¢, en funcién
de la concentracién a las diferentes temperaturas,' datos que por el
momento no estan disponibles. Sin embargo, en una primera aproxi-
macion, el uso de ¢;** es aceptable para estos fines practicos.

Ademds, calculando el cociente entre los valores entdlpicos de
van’t Hoff para las escalas de molaridad y fraccién molar (9,8 kJ mol™
/14,9 kJ mol ™), se obtiene el valor 0,658, el cual es coincidente con
la fraccion volumétrica del agua a 35,0 °C (Tabla 3); lo cual resulta
muy interesante, y si bien la explicacién de este resultado no es muy
clara, podria presumirse un efecto volumétrico sobre los valores
de AH""" debido a la disminuci6n de la proporcion de agua en las
soluciones concentradas.

En un trabajo mds completo, se podria determinar calorimétrica-
mente la entalpia de disolucién a diferentes temperaturas, asi como la
solubilidad del farmaco a otras temperaturas para ampliar el respectivo
intervalo, por ejemplo entre 5,0 y 45,0 °C (intervalo tradicionalmente
estudiado mediante calorimetria de titulacion termométrica, segtin la
literatura),>® para verificar si en el proceso de disolucién acuosa se
presenta algtin cambio en la capacidad calorifica (AC)), como ha sido
descrito para otros fenémenos fisicoquimicos,™® y que podria eviden-
ciar posibles cambios en el mecanismo involucrado en el proceso.
Asi mismo, se deberia evaluar la Ecuacion 1 utilizando los valores
de actividad termodindmica de la sal en condiciones de saturacion,
para lo cual se requeriria conocer la variacion de los coeficientes de
actividad del soluto con la concentracion, ya que a valores superiores
de 1,0 mol kg™ las expresiones usadas para calcular estos valores,
tales como la ecuacién ampliada de Debye-Hiickel,” no resultan

su vez requieren de valores empiricos que deben ser determinados
experimentalmente.?!

Actualmente en nuestros grupos de investigacion se adelanta el
estudio de los coeficientes osméticos (¢) de diferentes sales orgdnicas
en medios acuosos, utilizando equipos isopiésticos, andlogos al que
fue desarrollado en el Laboratorio de Investigaciones Bdsicas de la
Universidad Nacional de Colombia, y que ha sido descrito previa-
mente en la literatura.”? Con los valores de ¢ se podrian calcular los
coeficientes de actividad de los solutos (7,), y con estos valores a
su vez, se podria hallar la actividad termodindmica de la sal en las
soluciones saturadas.

CONCLUSIONES

De todo lo anteriormente expuesto se puede concluir que el calor
de disolucién de la SCM-Na en agua a 25,0 °C es dependiente de
la concentracién molal y que si bien, los valores obtenidos calori-
métricamente a dilucién infinita y por el método de van’t Hoff son
bastante concordantes, es necesario tener precaucion a la hora de
considerarlos como equivalentes, ya que las interacciones intermo-
leculares e interiénicas presentes son diferentes en las dos clases de
experimentos, debido principalmente a la alta solubilidad acuosa de
este farmaco y con cuyos valores se procedi6 en el método de van’t
Hoff, mientras que en la calorimetria se utilizaron concentraciones
relativamente bajas.
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