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RESUMEN 

Se revisan y comentan cierto número de publicaciones sobre el parámetro 

de solubilidad, posteriores modificaciones y su aplicación en el campo de la Farmacia. 

SUMMARY 

On reviewed certains papers about solubility parameter concept and extended 
Hildebrand solubility approach is discussed, and also bis availability in Pharmacy. 

INTRoDUCCION 

Desde el punto de vista farmacéutico, el estudio de la solubi­
lidad reviste especial interés debido a que, frecuentemente, en la 
elaboración de formas farmacéuticas líquidas se presenta el pro­
blema de la insolubilidad del principio activo (1). Es conveniente, 
por consideraciones científicas y prácticas, disponer de los conceptos 
teóricos que permitan la elecCión de los disolventes más adecuados 
en una formulación, en beneficio del tiempo y la economía. 

Entre las diversas teorías existentes, merece especial atención 
la de Hildebrand (2) tanto por la simplicidad de sus planteamientos 
como por la aceptación y posterior desarrollo por parte de nume­
rosos científicos. Aunque este tema ha sido objeto de algunas revi­
siones bibliográficas (3-5), fa!tan publicaciones en castellano que 
recojan los avances en este campo, de indudable interés farmacéu­
tico. 
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El parámetro de solubilidad: concepto y bases teóricas 

El punto de partida es la existencia de una relación entre la 
densidad de energía cohesiva (e, energia cohesiva molar/unidad de 
volumen o -E/V) Y la solubilidad de dos sustancias. 

En las fases condensadas (sólidos, líquidos, disoluciones), 
existen potentes fuerzas atractivas que son, en su conjunto, el re­
sultado de tres tipos de interacción: fuerzas de dispersión de London, 
e interacciones polares y «químicas» específicas, fundamentalmente 
los enlaces de hidrógeno. Por 10 tanfo, la energía cohesiva molar 
(-E) es el resultado de estas interacciones, y se puede identificar 
a su vez con la energía requerida para que un líquido pase al estado 
de vapor saturado (2): 

-E:::::LlU [1] 

donde ¿j U representa la variación de energía interna molar en la va­
porización. 

Si se supone que el vapor es ideal: 

[2] 

LlHv es la variación de entalpía en la vaporización, R la constante de 
los gases y T la temperatura absoluta. 

Hildebrand denominó a la raíz cuadrada de la densidad de 
energía cohesiva «parámetro de solubilidad», !2. (6): 

i)2 = C = -(E/V) [3] 

Este parámetro está relacionado con la presión interna, rr, tér­
mino que forma parte de la ecuación termodinámica de estado y se 
puede identificar a su vez con el a/V2 de la ecuación de Van der Waals. 

Hildebrand (7) sugirió que una molécula es atraída preferen­
temente por otra que tenga la misma presión interna, y por lo tanto 
se disolverán entre sí, 10 que no ocurre cuando las presiones internas 
son muy diferentes. 

Debido a la relación entre rr y 12., esta afirmación se puede 
aplicar a éste último: dos sustancias serán tanto más solubles entre 
sí cuanto más cercanos sean sus parámetros de solubilidad. 
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Ecuación de Scatchard-Hildebrand 

Scatchard (8) y Hildebrand (9) relacionaron la energía interna 
de la mezcla de dos componentes, LlU, con la densidad de energía 
cohesiva de cada uno, CA y CB, Y la de ambos, CAB: 

[4] 

donde VM es el volumen de la mezcla, y 0A Y 0B las fracciones de vo­
lumen de A y B. 

La interacción AB es difícil predecirla a partir de los compo­
nentes por separado, y se consideró, por analogía con el tratamiento 
simplificado de las fuerzas de dispersión de London, como la media 
geométrica de la interacción de cada componente consigo mismo, 
CAA y CBB: 

[5] 

Sustituyendo en la ecuación [4], � por }l, se obtiene: 

De este modo, para que dos sustancias sean solubles, el calor 
de la mezcla debe ser termodinámicamente negativo o nulo, y esto 
último se consigue cuando 8A = 8B. 

Sobre la base de este concepto, el coeficiente de actividad de 
una disolución viene dado por: 

[7] 

y la solubilidad expresada en fracción molar, XB, es la suma de la 
solubilidad ideal, X�, y el coeficiente de actividad, 11 B: 

In XB = InXj + [8] 

Esta última es la ecuación de Scatchard-Hildebrand; permite 
predecir la solubilidad de una sustancia B en otra A, y es aplicable 
fundamentalmente a las «disoluciones regulares», que llevan implí­
citas varias simplificaciones. La más importante de éstas es la su-
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posición de la media geométrica (ecuación 5), muy discutible, e ina­
plicable a disoluciones con dipolos inducidos o enlaces de hidró­
geno, que son fuerzas asimétricas. De todos modos, se puede acep­
tar como un punto de partida que sirve para desarrollar otras ex­
presiones más adecuadas al comportamiento de las disoluciones 
reales. 

Entre otras, cabe señalar la de Flory (10) y Huggins (11), para 
el cálculo de la entropía de la mezcla en polímeros. Propusieron un 
parámetro de interacción polímero-di�olvente conocido como ,}" o 
«parámetro de interacción de Flory», que está constituído por con­
tribuciones de entalpía (H) y entropía (S), y se expresa del siguien­
te modo: 

[9] 

Como inconvenientes cabe señalar, entre otros, que la teoría 
de Flory no es fácil comprobarla experimentalmente, y no es apli­
cable a sistemas de más de dos componentes. 

El empleo del parámetro de solubilidad de Hildebrand, �, pre­
senta la ventaja de estar definido por magnitudes termodinámicas, 
y, puesto que es una medida de la presión interna, con frecuencia 
se expresa en unidades de presión. Recientemente se ha adoptado 
el «hildebrand», que equivale a call12cm -3/2. 

Determinación del parámetro de solubilidad 

El método de Hoy (12) consiste en calcular el calor molar de 
vaporización por medio de las ecuaciones de Haggenmacher, y la 
presión de vapor a partir de las ecuaciones de Antoine. Combinan­
do ambas, deduce una expresión que las relaciona con el parámetro 
de solubilidad: 

/ 1 - T� P 
" T3 Pe 

2,303 B T2 ] 1/2 
(T + C - 273, 6)2 

- 1 [lO] 

A partir de la ecuación [lO] se puede estimar el valor de � en 
líquidos puros a cierta temperatura; es necesario conocer las cons­
tantes de Antoine, B-y C, la teniperatura crítica, Te, la presión crítica, Pe, 
densidad, fJ, temperatura en grados absolutos, T, y el peso molecu­
lar, M. En general, el � se suele determinar a 25°C, y la ecuación de 
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Antoine, aunque describe bastante bien las relaciones presión-tem­
peratura, para ciertos valores de ésta última presenta fuertes des­
viaciones, por lo que dichas constantes no son siempre utilizables. 
Para: superar este inconveniente, Hoy dedujo empíricamente una 
relación entre el calor latente de vaporización, LlHv, y la tempera­
tura, t, para presiones inferiores a la atmosférica: 

,1Hv = ,1H� e -rot 
m 

log ,1Hv = -
2,303 

t + log ,1H� [11] 

donde ,1H� es el calor latente de vaporización a una temperatura es­
tándar, y m una constante. La representación gráfica, permite esti­
mar, por extrapolación, el ,1Hv en la zona de temperaturas donde 
son válidas las constantes de Antoine. De esta forma, dicho autor 
determinó el parámetro de solubilidad de gran número de disolven­
tes, como puede comprobarse en su amplio trabajo (12). 

Small (13) desarrolló un método para determinar Q a partir 
de la estructura química, considerando aditivas las constanteS de atrac­
ción molares, (G = EV), de los grupos que integran una molécula. Rhei­
neck (14) utilizó este método y encontró para G valores similares a 
los de Small en unos casos, y sensiblemente diferentes en otros. 
Observó que el volumen molar, JI; en una serie de derivados alquí­
licos variaba de un modo constante, y que en los aldehídos, ácidos 
carboxílicos y derivados clorados, era significativamente menor que 
el de los alcanos de que proceden. El punto más interesante es quizá 
que los grupos polares y los enlaces de hidrógeno no producen un 
aumento sustancial en el volumen de la molécula, y éste permanece 
invariable independientemente de la longitud del radical alquílico. 
Scatchard (15) observó que la G aumenta linealmente con la longi­
tud de la cadena, y es una propiedad aditiva; esto permite calcular 
su valor en un compuesto de una serie homóloga con sólo extrapolar 
el de otros miembros de dicha serie. Fedors (16) estableció una lista 
de valores calculados de E y de Ven grupos químicos sencillos, per­
mitiendo a partir de ellos, su cálculo en moléculas más complejas. 

Por su parte, Hoy examinó los valores de G obtenidos por 
Small y concluyó que los determinados en ácidos, alcoholes y otros 
compuestos capaces de asociarse un dímeros, no eran dignos de 
confianza. Por ejemplo, el parámetro de solubilidad del ácido acético 
es de 13,01 si se considera como molécula no asociada y de 9,19 si 
se estima como un dímero. Esto significa que, según cada caso, ten-
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drá características de solubilidad diferentes, y así se explica que sea 
soluble en disolventes tan diferentes como el agua (Q = 23,5) Y el 
heptano (Q = 7,5). Parece que por simple dimerización, parte de la 
molécula tiende a adoptar el carácter del medio que la rodea, y a 
ésto se debe que a determinados compuestos se les denomine «ca­
maleónicos» . 

Varachadary y cols. (17) encontraron una relación cuantitativa 
inversa entre la compresibilidad, {3, y el parámetro de solubilidad. 
En efecto, una gran compresibilidad implica una gran separación 
entre moléculas, y por lo tanto una pequeña energía cohesiva, mag­
nitud relacionada con el Q. Este tratamiento es aplicable a líquidos 
no polares; en el resto, es necesario calcular la influencia de los dí­
polos en las magnitudes termodinámicas. 

Keller y cols. (18), relacionaron el Q de 96 hidrocarburos con 
la función de Lorenz-Lorenz (n2 -1) (n2 +2), y obtuvieron una buena 
correlación lineal. Desde entonces, los índices de refracción n, se 
han utilizado para determinar el Q en disolventes, pero sólo resulta 
aplicable a hidrocarburos de cadena lineal. 

Es muy interesante, por sus aplicaciones en el campo de la 
cosmética, conocer la relación parámetro de solubilidad-viscosidad. 
En excipientes grasos, que no son compuestos químicos definidos, 
sería difícil la determinación de Q a partir de magnitudes termodi­
námicas o de la estructura química, y se considera igual, en estos 
casos, al del disolvente en el que presente la máxima viscosidad (19). 

El método de Chertkoff y Martín (20) tiene especial interés 
en la determinación del parámetro de solubilidad en sustancias só­
lidas. Su aplicación es muy sencilla (21, 22), Y consiste en asignar 
al soluto el Q del disolvente en el que presente el máximo de solu­
bilidad. 

Parámetro de solubilidad múltiple 

De las consideraciones anteriores se desprende que el pará­
metro de solubilidad tiene una aplicación preferente en disoluciones 
apo1ares, ya que en las demás la energía cohesiva se debe tanto a 
las fuerzas de dispersión como a las polares, y para éstas últimas 
no es válida la media geométrica, ya que se trata de fuerzas asimé­
tricas. Como consecuencia, se han desarrollado correcciones que 
se pueden englobar bajo el epígrafe de «parámetro de solubilidad 

múltiple». Unas se basan en el concepto de «parámetro de solubilidad 
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de dos componentes», formado por fuerzas polares (T) Y no polares 
(A); también se denomina «parámetro de Blanks y Prausnitz» (23). 
La expresión correspondiente a la densidad de energía cohesiva es, 
en este caso: 

-E/V = -E no polar/v - E polar/V ==. t2 + T2 [12] 

Como puede observarse, la media geométrica sólo se puede 
aplicar a·. t. 

Keller y cols. (24), propusieron dividir las interacciones de 
moléculas polares en dos tipos, las de momento dipolar permanente, 
que se orienta de modo simétrico, y se puede por tanto aplicar la 
media geométrica, y las referentes al dipolo inducido, que son asi­
métricas. Frecuentemente, se utiliza un parámetro único que recoge 
todas las interacciones polares y se denomina �p. 

Otro concepto muy utilizado en la industria es el «parámetro 

de solubilidad tridimensional», introducido por Crowley y cols. (25), 
que tiene en cuenta las fuerzas de dispersión (d), polares (P) y puen­
tes de hidrógeno (h), y está constituí do por tres parámetros: 

donde 8� = 8� + 8� + 81, [13] 

E n  ocasiones, 8p y 8h se representan juntos como 8. = (8�+8g)1I2, 
Y es equivalente al parámetro .I anteriormente citado. 

Conviene señalar que el parámetro de solubilidad tridimen­
sional, 80, se obtiene empíricamente, por lo que a veces, su valor no 
coincide con el de �, que se determina termodinámicamente. 

Bondi (26) propone efectuar el cálculo de las energías corres­
pondientes a los integrantes de 80 en función del calor molar de va­
porización. Para ello, divide a las moléculas polares en dos partes, 
una «activa», y otra «no activa», formada por la parte no polar. De­
termina el calor molar de vaporización total y calcula el de la parte 
«activa» por diferencia entre éste y el de la parte «no activa». Para 
estimar éste último, utiliza el concepto de «homomorfo», definido 
por Brown y cols. como «una molécula no polar (hidrocarburo sa­
turado) de tamaño y forma aproximadamente igual al de la molécula 
polar considerada». El calor de vaporización del homomorfo esco­
gido se asigna a la parte no polar del disolvente en estudio. Esta 
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técnica fue seguida por Blanks en la determinación de Oa en polí­
meros, pero el mayor problema reside en separar las contribuciones 
relativas de 8p y 8h, ya que la suma de ambas (8a) se puede calcular 
utilizando el concepto de «homomorfo» (28). 

Hansen (29) utilizó gráficas de solubilidad tridimensionales 
con los parámetros Od, op, Y Oh; en ellas, los disolventes se sitúan 
como puntos en el espacio, y comprobó que la solubilidad se favo­
rece con los de menor volumen molar. 

Liebermann (30) utilizó comb coordenadas el parámetro de 
solubilidad, .Q, y un índice de puentes de hidrógeno, ..r, para líquidos; 
de este modo, obtuvo una línea límite que determina un «área de 
so]ubilidad». Este método tiene los inconvenientes de no definir 
bien la capacidad de solvatación y dejar distribuídos al azar gran 
número de disolventes estimados como buenos desde el punto de 
vista tecnológico. 

Teas (JI) representó los valores de Od, op Y Oh, determinados 
por Hansen, en una gráfica triangular en forma fraccional: 

[14] 

Observó que el parámetro de solubilidad decrece muy regu­
larmente con el aumento de las fuerzas de dispersión, y que en él 
son dominantes las fuerzas polares y enlaces de hidrógeno. 

Brown (32) utilizó una gráfica similar para el estudio croma­
tográfico de líquidos orgánicos, y en ella, aparecen en un área bien 
definida los disolventes que dan lugar a disoluciones claras para 
cada resina o polímero; asimismo, encontró que la predicción de 
la solubilidad por este método era superior al 99 por ciento. 

Crowley y cols. (25), con objeto de explicar las anomalías que 
se producen en la solubilidad de determinadas sustancias, utiliza­
ron el momento dipolar, g, que es una medida del desequilibrio 
electrostático en una molécula. Con ello, explicaron el hecho de 
que disolventes de igual parámetro de solubilidad e idéntico nú­
mero de puentes de hidrógeno, presenten distinta actividad disol­
vente frente a un determinado soluto. Según Growley, esta dife­
rencia en el comportamiento sólo puede explicarse por la desigual­
dad entre los momentos dipo1ares de ambos disolventes. Otros auto-
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res también han utilizado diversas medidas empíricas de la pola­
ridad (33). 

Es importante considerar el número de puentes de hidrógeno, 
puesto que influyen en el calor de la mezcla y producen un aumento 
de la solubilidad que no explica la teoría de Hildebrand. Sobre esta 
base, Burrell (34) agrupó los disolventes según su capacidad de for­
mación de estos enlaces, y Liebermann (30) los cuantificó determi­
nando un número empírico de puentes de hidrógeno para ellos. 
Hansen y Skaarup (35) asignaron el valor de 5.000 cal/mol a la en­
tapía de lormación de dicho enlace, y definieron el 8h como: 

_ ( 5.000 N )1/2 

8h -. V 
[15] 

donde N es el número de puentes de hidrógeno y V el volumen molar. 
Crowley y cols. (25), evaluaron la fuerza de estos enlaces apli­

cando un método espectrofotométrico propuesto por Gordy y Stan­
ford (36), quienes usaron benceno como disolvente de referencia. 
El inconveniente qu� se presenta es que esta sustancia no es inerte, 
sino que es un buen aceptor de protones (1,8 en la escala de Crow­
ley), y por ello, éste último 10 sustituyó por ciclohexano. Otros (37) 
agruparon los disolventes en: a) aceptores de protones (cetonas, 
esteres, éteres, hidrocarburos aromáticos), b) los que no forman 
enlaces de hidrógeno (parafinas), y c) los que actúan simultánea­
mente como dadores y aceptores de protones (alcoholes, ácidos, 
aminas primarias y secundarias). 

La formación de un puente de hidrógeno viene condicionada 
por la presencia simultánea de un dador y un aceptor de protones; 
si no se cumplen ambas condiciones no se forma dicho enlace. Por 
ello, Small (13) introdujo dos parámetros, uno relacionado con la 
capacidad de aceptación (A), y otro con la de donación (D) de pro­
tones, y propuso la siguiente expresión para el calor de la mezcla: 

[16) 

La situación más favorable para la solubilidad se produce 
cuando 

A

l y D2 o bien 
A

2 y DI son iguales a cero; en este caso el ca­
lor de la mezcla es negativo. 

Esto ocurre cuando se mezcla cloroformo con ce tona o éteres, 
produciéndose una reacción exotérmica. 
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Para los disolventes que son simultáneamente dadores y acep­
tores, Nelson y cols. (38) encontraron valores que diferían de los 
obtenidos por Crowley (25), y propusieron una expresión que per­
mite predecir la capacidad aceptora de protones de estos disolven­
tes (eA): 

[17] 

donde �¡ es el parámetro de puentes de hidrógeno, y K¡ una cons­
tante que toma el valor de cero pata alcohol-éteres, -1 para alco­
holes simples, y + 1 para el resto de los compuestos. La ecuación 
[17], aunque no detine rigurosamente en términos termodinámicos 
las interacciones debidas a los enlaces de hidrógeno, supone un 
perfeccionamiento de métodos anteriores, puesto que recoge la 
contribución desfavorable que proporcionan al calor de la mezcla 
los disolventes dadores-aceptores. El valor eA permite diferenciar 
la capacidad disolvente de mezclas que estudiadas por otros pro­
cedimientos, parecían poseer similar capacidad disolvente. 

El parámetro de puentes de hidrógeno, de modo análogo al 
de solubilidad, puede medirse en fracción de volumen y combinarse 
linealmente, permitiendo su determinación en mezclas comple­
jas (39). 

Relación entre la constante dieléctrica y el parámetro de solubilidad 

Paruta y cols. (40), han relacionado la constante dieléctrica 
(D) con el parámetro de solubilidad (Q): 

8 = 0,22 D + 7,5 [18] 

Las ventajas derivadas de la utilización de D en lugar de Q son 
varias: posibilidad de determinación directa, escala más amplia 
(entre 2 y 80, frente a 7 - 23 del parámetro de solubilidad), buena 
correlación, hasta cierto punto, entre D y la solubilidad, y más de­
terminaciones experimentales de aquélla. Además, en general, los 
disolventes que forman puentes de hidrógeno presentan mayor co­
rrelación entre D y Q, y así son la mayoría de los de interés farma­
céutico. 

Gorman y Hall (41) encontraron mejores correlaciones entre 
el Q y la solubilidad que entre ésta y la constante dieléctrica. 
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Moore (42) comprobó que mezclas disolventes de distinta 
naturaleza e idéntica V, tienen la misma capacidad disolvente trente 
a una determinada sustancia. Lordi y co1s. (43) observaron que existe 
una D para la cual se produce el máximo de solubilidad, a tempe­
ratura constante, y que ese máximo, llamado «requerimiento dieléc­

trico», DR, puede ser independiente de la naturaleza del disolvente, 
y sólo depende de la del soluto. Esto ha sido comprobado para el 
ácido salicílico y la teobromina en sistemas binarios de composición 
muy diferente. 

En el caso de mezclas ternarias, la correlación entre D y la so­
lubilidad es aún más compleja. Sorby y cols. (44) proponen calcular 
la D en una mezcla combinando linealmente la composición en vo­
lumen y la D de cada componente. Esto puede ser teóricamente 
correcto si la disolución es ideal; como quiera que la mayoría de 
los disolventes utilizados en farmacia rara vez presentan esta con­
ducta, sólo se obtienen aproximaciones al valor real. 

Mauger y Paruta (45) relacionaron la disminución de la solu­
bilidad del salicilato sódico con la de la polaridad, que se traduce 
en un descenso de la constante dieléctrica. También se han esta­
blecido otras relaciones empíricas entre la solubilidad y la D, para 
disoluciones de no electrolitos en disolventes polares (46). 

De lo anteriormente expuesto se puede deducir que si bien 
el empleo de la constante dieléctrica puede presentar numerosas 
ventajas, la utilización del parámetro de solubilidad proporciona 
predicciones más exactas de la solubilidad (47, 48). 

Aplicaciones farmacéuticas .Y modijicaciones del parámetro de solu­

bilidad 

El parámetro de solubilidad se ha utilizado para predecir la 
solubilidad de numerosas sustancias de interés farmacéutico, difícil­
mente solubles en agua. Entre ellas, conservadores usuales como 
los parabenes (49), y el ácido benzoico (50); barbitúricos (51, 52), 

y sulfonamidas (53, 54). 

El desarrollo de las técnicas informáticas y el empleo de or­
denadores, han facilitado la elaboración de programas que permiten 
la selección de disolventes (55) y mezclas complejas para inyectables 
(56), en función de los parámetros de solubilidad. 

El parámetro de solubilidad tiene aplicación en temas propios 
de la farmacología y de la biofarmacia. Así, se ha propuesto como 
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un índice de la actividad farmacológica de medicamentos (57, 58), 
y se ha relacionado con la absorción en estudios de modelos de trans­
porte a través de membranas (59). 

Debido a que los medicamentos suelen ser de carácter semi­
polar, y los disolventes más utilizados en farmacia son polares (agua, 
glicerina), se han introducido modificaciones que permitan aplicar 
la teoría de Hildebrand a este tipo de disoluciones. En esta línea, 
se ha estudiado la solubilidad de bases xánticas en sistemas disol­
ventes polares, introduciendo el término Wen sustitución de la media 
geométrica, 8A 8B de la ecuación [6] (60-62). Martín y cols. (63) ob­
tuvieron regresiones polinomiales entre W y el coeficiente de acti­
vidad. Otros autores utilizan la regresión múltiple para el cálculo 
del parámetro de solubilidad y el volumen molar de un soluto (64, 
65), y el parámetro de solubilidad múltiple para una mejor predic­
ción de la solubilidad (66, 67). 

Por último,Yalkowsky y co1s. (68, 69), relacionan el coeficiente 
de actividad con la parte hidrófoba de una molécula, y obtienen re­
sultados positivos en cuanto a la predicción de la solubilidad de 
sustancias semipo1ares en agua, disolventes hidroso1ubles y mezclas. 
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