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1. INTRODUCCIÓN 

Con el aumento en la población a nivel mundial y la demanda de productos que faciliten el 

bienestar común, las industrias de producción principalmente farmacéuticas y petroleras, 

han tenido que optar por la investigación de nuevos materiales o sustancias que faciliten 

los procesos de extracción, preparación o síntesis de sus productos, haciendo de esta 

disciplina algo fundamental para el crecimiento de una industria, lo cual se ve reflejado en 

el crecimiento de un país. En México uno de los temas más importantes a tratar es la 

optimización en la producción de petróleo, para ello se propone el estudio de surfactantes 

como un método químico que facilite la extracción del crudo en el yacimiento, este tema ha 

llevado a los investigadores a realizar distintos trabajos de investigación experimentales o 

computacionales que permitan encontrar el surfactante óptimo para resolver el problema 

en cuestión. En este trabajo de tesis estudiaremos al surfactante Dodecil Sulfato de Sodio 

y su comportameinto en disolución acuosa a través de la técnica de Titulación Calorimétrica 

Isotérmica (ITC) permitiendonos determinar un fenómeno muy conocido en los surfactantes 

(concentración micelar crítica) el cual hablaremos más adelante, al mismo tiempo se llevará 

a cabo un estudio teórico-computacional utilizando la Dinámica de Partículas Disipativas 

(DPD) unida a la teoría de polímeros de Flory-Huggins, permitiendonos conocer el 

fenómeno de agregación que estas moléculas presentan en el sistema como función de la 

temperatura.  

1.1 Surfactantes y sus Propiedades 

Un surfactante o tensoactivo, es un compuesto químico que tienen la capacidad de alterar 

la interfase que se forma entre una mezcla de componentes con diferentes polaridades 

como puede ser el agua-aire o el agua-aceite. La molécula de un surfactante está 

compuesta por un grupo funcional afín a disolventes polares de carácter hidrofílico y una 

cadena hidrocarbonada afín a disolventes no polares, que confiere la naturaleza 

hidrofóbica. Estos dos grupos químicos unidos a la molécula de tensoactivo, le confieren al 

surfactante su naturaleza anfifílica [1], la distribución de un tensoactivo sobre una interfase 

se muestra en la Fig. 1.  
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Figura 1. Arreglo molecular de un surfactante y su distribución en una interfase de una disolución compuesta 
de dos líquidos inmiscibles. 

 

Los tensoactivos pueden clasificarse por sus sustituyentes en 4 grupos [2]:  

●  Aniónicos: surfactantes compuestos por un grupo hidrofílico que presenta una 

carga negativa, por ejemplo: carboxilatos, sulfonatos, o compuestos sulfato. 

Generalmente, estos grupos hidrofílicos, se encuentran unidos a través de un enlace 

iónico a un catión metálico; un ejemplo de este tipo de surfactante es el dodecil 

sulfato de sodio (SDS, por sus siglas en inglés). 

● Catiónicos: surfactantes que presentan en su grupo hidrofílico una carga positiva. 

Un ejemplo es el dodecil trimetil amonio, que tiene carga positiva alrededor del 

nitrógeno. 

● No iónicos: en este tipo de surfactantes, la estructura molecular no contiene iones 

que puedan disociarse en la disolución, por lo que la carga de la estructura molecular 

no se modifica. Como ejemplo tenemos a los azúcares y óxidos de polietileno.  

●  Anfotéricos: esta clase de surfactantes contienen en su estructura dos o más 
grupos funcionales, los cuales pueden tener carga positiva o negativa. 

Generalmente la carga de este tipo de surfactantes dependerá del pH donde se 

encuentre, tenemos como ejemplo las sultaínas y betaínas.  
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1.2 Aplicaciones de los Surfactantes 

Debido a las características químicas que tienen los surfactantes han surgido distintas 

aplicaciones para estos compuestos, uno de los principales usos son como agentes de 

limpieza, incluso se ha demostrado que la manera más efectiva para evitar el crecimiento 

de microorganismos es realizando desinfecciones periódicas con surfactantes iónicos. Con 

ese mismo propósito de limpieza, en la industria lechera se utilizan surfactantes no iónicos 

en tuberias y dispensadores para evitar el crecimiento de microrganismos que puedan 

descomponer la leche, una de las razones por las que se utilizan surfactantes no iónicos, 

es debido a que el calcio proveniente de la leche, puede intercambiar el contraión de los 

surfactantes iónicos inhibiendo la acción de limpieza [2]. 

 

Un ejemplo menos conocido en la aplicación de los surfactantes es en la industria de los 

herbicidas, estos compuestos se utilizan como humectadores o adherentes en aplicaciones 

fungicidas; también se usan en el desarrollo de emulsificantes para conservar insecticidas 

en disolución y facilitar así su aplicación con atomizadores [3]. Por otro lado en la industria 

del maquillaje y cremas, los surfactantes permiten un acondicionamiento variado y 

agradable de cremas, emulsiones, suspensiones, polvos solubles o dispersables, entre 

otros [2]. 

 

Otra área de gran relevancia corresponde al uso de surfactantes como un método de 

remoción y transporte del petróleo en los pozos de producción [4]. Como se muestra en la 

Fig. 2 el método de extracción consiste en la inyección de una mezcla de surfactantes al 

yacimiento, como consecuencia de la mezcla entre el crudo y los surfactantes, la viscosidad 

del petróleo disminuye facilitando su desplazamiento y posible extracción. Esta metodología 

de recolección de crudo se conoce como Recuperación Mejorada de Hidrocarburos (RMH) 

[5], la cual pretende recuperar hasta un 70% del crudo remanente en un yacimiento 

explotado, donde normalmente los procesos de recuperación convencionales recuperan 

solo 30% del petróleo.  
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Figura 2. Esquema de un pozo petrolero en donde se utiliza una mezcla de surfactantes. 

1.3 Concentración Micelar Crítica 

Un fenómeno muy importante que ocurre con los surfactantes disueltos en un medio, es la 

disposición geomética que estas moléculas adoptan como función de la concentración, 

tenemos por ejemplo el comportamiento de las moléculas de surfactante a bajas 

concentraciones, en esta situación se favorece la distribución e las moléculas a lo largo y 

ancho de la interfase entre los dos disolventes fromando un arreglo conocido como 

monocapa. Una vez formada la monocapa, si se sigue agregando más moléculas de 

surfactante, las moléculas de tensoactivo empiezan a conglomerarse en el seno de la 

disolución formando agregados conocidos como micelas. El arreglo micelar dependerá del 

disolvente donde se encuentre inmerso el surfactante, por ejemplo en una interfase agua-

aire las cadenas hidrocarbonadas de carácter hidrofóbico conforman el núcleo de la micela, 

mientras que los grupos polares de carácter hidofílico se localizan en el medio polar (agua). 

Desde luego, las moléculas de surfactante libre y las micelas presentan un equilibrio 

dinámico, donde la concentración a la cual inicia la formación espontánea de micelas se le 

conoce como concentración micelar crítica (CMC) [6, 7]. 

 

Al estudio de la formación de micelas y la geometría que éstas adoptan en presencia de 

diferentes disolventes y rangos de concentración se le conoce como teoría micelar (tm), la 

tm se encuentra en desarrollo todavía, debido a que se desconoce el arreglo geométrico 

exacto que las micelas pueden adoptar en disolución. Sin embargo, se ha propuesto que la 

forma micelar podría ser esférica en medio acuoso, donde los grupos hidrofílicos se 
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encuentren expuestos hacia el disolvente [6]. A pesar de lo mencionado anteriormente 

existe una variedad considerable de arreglos geométricos para las micelas, esto se sabe 

por la interpretación de los resultados obtenidos a través de la técnica de rayos X, en la Fig. 

3 se observan algunas propuestas de estructuras para las micelas.  

 

 

 

 

 

 
 

 

 

Figura 3. Estructuras propuestas para el arreglo de las micelas, figura tomada de [2]. 

 

El equilibrio químico que existe entre las moléculas de surfactante libres y las micelas está 

determinado por las fuerzas de atracción que existen entre las cadenas hidrocarbonadas  

las cuales al ser de carácter no polar, expulsan de sus alrededores a las moléculas de agua, 

favoreciendo que dichas cadenas se encuentren entre sí; dando como resultado la 

formación de micelas [8, 9]. Este equilibrio se modula por la concentración del tensoactivo, 

ya que a bajas concentraciones se favorece la dispersión de las moléculas en todo el 

disolvente, mientras que a altas concentraciones (por arriba de la CMC) se favorece que la 

mayoría de las moléculas formen micelas. Es importante resaltar que aunque el equilibrio 

de formación de micelas está en constante cambio, una vez alcanzado el valor de la CMC 

el número de moléculas sin agregarse en el sistema permanecerá constante [10]. 

 
El estudio de los surfactantes y la teoría micelar, ha tomado fuerza en los últimos años, 

dando como resultado la creación de diagramas de fase que describan el comportamiento 

del surfactante a determinados valores de concentración y temperatura. Como ejemplo de 

este tipo de diagramas, tenemos el diagrama fases para el SDS (Fig. 4), donde podemos 

observar algunas disposiciones geométricas que el surfactante puede adoptar a ciertos 

valores de concentración, como se observa en el diagrama,a concentraciones bajas el 

surfactante presenta arreglos sencillos como las micelas, sin embargo, conforme la 
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concentración de surfactante aumenta, las estructuras supramoleculares prevalecen. Algo 

que tambien es muy importante de estos diagramas es el Punto de Kraft, el cual se define 

como un valor de temperatura frontera en el que por debajo de él existen cristales 

hidratados del surfactante y por encíma de el existen micelas y moléculas libres, siendo 

para el SDS de 9 ℃ [11].  

 

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Figura 4. Diagrama de fases para la formación de micelas en función de la temperatura para el SDS, imagen 

tomada de [12]. 

 

1.4 Factores que influyen en la CMC 

Temperatura 
El comportamiento que presentan los surfactantes respecto al aumento gradual de la 

temperatura, es el incremento en el grado de hidratación de los grupos hidrofílicos. Este 

fenómeno propicia que dichos grupos al estar mayormente solvatados, puedan encontrarse 

entre ellos favoreciendo la micelización. Sin embargo, de manera simultánea las moléculas 

de agua que rodean al grupo hidrofóbico se ven desplazadas por repulsión electrostática 

debido al aumento en el grado de hidratación, como consecuencia el proceso de 

micelización se ve afectado [13]. Dado que el aumento de la temperatura produce efectos 

que se contraponen, el resultado neto para llevar a cabo el proceso de micelización 

dependerá de la magnitud relativa de dichos fenómenos, generalmente cuando se estudia 

la formación de micelas, con el fin de que esta contraposición de efectos no influya en los 
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valores calculados para la CMC, el estudio se lleva a cabo a temperaturas previamente 

seleccionadas. 

 

Efecto de iones en la solución 
La formación de micelas en disolución se debe a a las interacciones de tipo electroestático 

que existen entre las moléculas de surfactante con el disolvente, entonces si en el sistema 

a estudiar existen electrolitos disueltos, estos propiciarán una mayor interacción entre los 

grupos hidrofílicos del surfactante favoreciendo con esto el proceso de micelización. De 

manera general y especialmente para surfactantes iónicos, se puede decir que la presencia 

de electrolitos en la disolución tiende a disminuir el valor de la CMC [2, 14]. 

 

 

1.5 Técnicas para Determinar la CMC  

 

El estudio de la micelización se lleva a cabo principalmente para una serie de valores de 

concentración de surfactante, donde la variable a medir corresponde a una propiedad física 

del sistema, por ejemplo, la conductividad eléctrica, la tensión superficial, la presión 

osmótica, la densidad, el índice de refracción o la conducción de calor, entre algunas otras 

[3]. Como se observa en la Fig. 5, al inicio de la experimentación la concentración de 

surfactante en el sistema es pequeña permitiendo que los monómeros se encuentren 

suspendidos en el sistema, conforme se sigue agregando surfactante los monómeros 

adoptan un arreglo que permite formar la monocapa en la interfase, sin embargo, al seguir 

agregando más surfactante, los monómeros en el sistema han saturado la monocapa y 

como consecuencia de esta saturación, las moléculas comienzan a conglomerarse en el 

seno de la disolución formando micelas, esto se ve reflejado por un cambio abrupto en la 

tendencia de medición indicando con esto el valor de la CMC. 
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Figura 5. Comportamiento de curvas para la medición del proceso de micelización para algunas propiedades, 
imagen obtenida de [3]. 

 

Dado que la CMC es un parámetro importante en el estudio de surfactantes se han 

desarrollado muchos métodos experimentales para su determinación (más de 20, según la 

literatura). No obstante, muchos de estos métodos son difíciles de implementar debido a 

que el equipo es altamente costoso y de difícil disponibilidad o la cantidad de muestra 

requerida para realizar el análisis es muy alta. En la actualidad y con el avance de la 

tecnología existen técnicas experimentales que nos permiten obtener valores muy 

confiables de la CMC, a través de la medición del calor del proceso, ya sea absorbido en el 

sistema o liberado durante el estudio, esta técnica experimental se le conoce como 

Titulación Calorimétrica Isotérmica. 

 

2. ANTECEDENTES 
 

2.1 Calorimetría  

La calorimetría es una técnica que entra dentro del análisis térmico, la Confederación para 

el Análisis Térmico y Calorimétrico (ICTAC, por sus siglas en inglés) lo define como el 

estudio de la relación que existe entre una muestra y su temperatura, a medida que la 

muestra se calienta o enfria en función de alguna reacción o interacción. 
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El criterio base que utiliza la ICTAC para definir a los diferentes tipos de calorimetro se 

fundamenta en el intercambio de calor que existe entre el sistema y el termostato, a partir 

de esto dos familias de calorímetros surgen, los cuales son [15]: 

 

• Calorimetro Adiabático: En este tipo de calorímetros, el objetivo es evitar cualquier 

intercambio de calor entre el sistema y los alrededores.  

 

• Calorímetro Diatérmico: En este tipo de calorímetros, a diferencia del anterior se 

favorece el intercambio de calor entre el sistema y el termostato.  

 

La medición del calor transferido se lleva a cabo cuando la energía de un sistema puede 

modificarse debido a un efecto de trabajo o reacción química. El análisis de la energía 

involucrada en los procesos o reacciones químicas, puede arrojar información acerca del 

sistema y sus modificaciones [14]. Con el desarrollo de componentes electrónicos más 

sensibles,los instrumentos que miden el calor procedente de una reacción o interacción se 

han ido actualizando a lo largo de los años hasta llegar a microcalorímetros (Fig. 6), los 

cuales tienen la capacidad de registrar energías del orden de los nanoWatts.  

 

 

 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 6. (a) Calorímetro a base de hielo (1780), (b) Calorímetro diferencial de barrido (1962), (c) Calorímetro 

de titulación isotérmica (1998), (d) Microcalorímetro automatizado de tipo ITC (2015).  
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En este trabajo se requiere medir el calor transferido del proceso de formación de micelas 

para el SDS, por lo que utilizaremos un calorímetro adiabático, este tipo de calorímetro 

tienen 2 celdas gemelas, en una de estas celdas se mide la interacción o reacción a estudiar 

y en la otra se agrega una sutancia que sirve como referencia [15]. 

 

En este tipo de calorímetros la celda de reacción o tambien llamada celda muestra está 

separada de los alrededores por medio de un baño termostatizado con algún tipo de aislante 

al vacío, como se muestra en la Fig. 7. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 7. Componentes internos de una celda Muestra en un calorímetro adiabático. 

 

 

la técnica de la calorimetría se fundamenta en la regla conocida como “regla de igualdad 

de calores intercambiados”, la cual indica que si tenemos un sistema adiabático, la cantidad 

de calor que recibe una parte del sistema es igual a la cantidad de calor recibida [16]. 
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2.2 Titulación Calorimétrica Isotérmica  

La titulación calormétrica isotérmica o ITC es una técnica analítica en sistemas donde la 

temperatura es controlada y permanece constante. Este tipo de instrumentos se han 

desarrollado y comercializado por diferentes industrias o centros de investigación como: 

Thermometric, Earlier, LKB Produkter, Bromma, Microcal, etc.  

 

Los calorímetros de tipo ITC, estan diseñados para detectar procesos térmicos tanto 

exotérmicos como endotérmicos. El funcionamiento está basado en el principio de flujo de 

calor, como este calor se mide directamente a presión constante, se tiene directamente el 

cambio en la entalpía del proceso. Dependiendo el sistema a estudiar, esta técnica nos 

proporciona el perfil termodinámico utilizando el ajuste matemático correspondiente [15]. 

En la Tabla 1 se muestra de manera general algunas especificaciones técnicas del 

calorímetro ITC que se utilizó en este trabajo. 

 

Especificación Valor 

Tiempo mínimo de respuesta 15 s 

Rango de temperatura en la que opera 275.15 a 353.15 K 

Peso  9 kg 

Diferencia térmica entre celdas 0.0001 K 

Tabla 1. Especificaciones de un calorímetro isotérmico. 

 

 

Componentes y fundamento del calorímetro ITC. 
Como se muestra en la Fig. 8 los componentes más importantes para este tipo de 

calorímetro son [17]: una celda de referencia (etiquetada como R), una celda que contiene 

la muestra que se desea estudiar (etiquetada como M) y una jeringa que contiene el titulante 

que se adiciona a la celda muestra, donde ocurre la reacción. La aguja de la jeringa cuenta 

con una paleta de agitación accionada mediante un motor interno que permite el mezclado 

adecuado de los reactivos. El sistema de celdas se encuentra aislado adiabáticamente del 

entorno para asegurar que el calor registrado sea solamente el involucrado en el proceso a 

estudiar. 
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Figura 8. Componentes de un ITC. 

Para iniciar la titulación calorimétrica, es indispensable que las celdas M y R se encuentren 

en equilibrio térmico a la temperatura de trabajo seleccionada, la cual se establece a través 

del software de manejo del equipo. Esta condición de igualdad de temperaturas entre las 

celdas corresponde a la línea base de los registros calorimétricos del experimento. Durante 

la titulación, el calor (𝑄) requerido o liberado por efecto de la reacción, o del fenómeno bajo 

estudio, produce un desequilibrio térmico entre las celdas M y R. Para restaurar la condición 

isotérmica después de cada adición del titulante, el equipo aplica una potencia eléctrica (𝑊) 

a la celda M, que se registra como función del tiempo hasta regresar a la línea base; a este 

registro se le conoce como potenciograma (Fig. 9).  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
Figura 9. Potenciograma y termograma obtenidos de una titulación ITC. 

Mediante la siguiente ecuación es posible obtener el calor involucrado en el proceso, por 

cada adición [17]: 
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																																																																																𝑄 = ; 𝑊
<=

<>
𝑑𝑡																																																																			(1) 

Donde	𝑄 corresponde al calor administrado, 𝑡D y 𝑡E corresponde al intervalo de tiempo en 

el cual se esta llevando a cabo la interacción o reacción y 𝑊 la potencia electrica 

suministrada por el instrumento. Con los valores obtenidos, el software realiza un gráfico 

de 𝑄 en función de la concentración del titulante en la celda M, obteniendo el termograma 

correspondiente (Fig. 9). Es importante resaltar que en esta clase de calorímetro la cantidad 

de titulante que se adiciona de la jeringa hacia la celda M es del orden de 5 a 10 μL [18]. 

 

Aplicaciones y usos del Calorímetro ITC 
Hoy en día la técnica calorimétrica se ha establecido como una metodología experimental 

muy útil al momento de realizar experimentos, esto es por los beneficios que este método 

ofrece, por ejemplo cantidades pequeñas para el análisis, determinación de interacciones 

con gran presición, las cuales hacen posible el estudio por calorimetría de algunas 

interacciones importantes, como: la interacción que existe entre las proteínas con algunas 

enzimas, la complejación de proteínas con metales (Fig. 10a), el estudio de surfactantes 

como el SDS en disolución y su fenomeno de agregación o la termodinámica detrás del 

plegamiento de los ácidos nucléicos en el área de la genética (Fig. 10b) entre otras [19, 20, 

21]. 

(a) 
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(b) 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
Figura 10. (a) Aplicación de la calorimetría ITC en el estudio de interacciones metal-ligante, (b) Aplicación de 

la calorimetría ITC en el estudio de interacciones DNA-Proteina, figura tomada y traducida de Malvern 

Instruments Limited ®. 

 

Con respecto al estudio de surfactantes y su comportameinto en disolución acuosa, 

tenemos como antecedente el trabajo elaborado por Niels Olesen y colaboradores [22], los 

cuales calcularon el valor de la CMC para surfactante Taurocolato de Sodio (Fig. 11). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
 

Figura 11.Tabajos realizados por Olesen y colaboradores a través de la técnica ITC para el surfactante 
Taurocolato de Sodio, imagen tomada de [22]. 

En este trabajo se estudió al surfactante iónico Dodecil Sulfato de Sodio en disolución 

acuosa, esto con la posible aplicación en la industria petrolera, el trabajo de tesis se 
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compone de dos partes una experimental (ITC) y una sección de estudio teórico del proceso 

de micelización con el propósito de abundar en el estudio de formación de micelas, su 

agregación y tamaño como función de la temperatura.  

 

2.3 Termodinámica de Mezclas Poliméricas 

El éxito en la modelación de los surfactantes en disolución depende principalmente de una 

descripción eficiente de sus propiedades termodinámicas, así como del comportamiento en 

fase de los componentes de la disolución. Debido a la dificultad inherente de representar la 

disolución, se requieren modelos termodinámicos que describan el proceso y sean útiles 

como herramientas para la investigación; por ello, en este capítulo abordaremos el estudio 

de surfactantes través de su comportamiento de agregación de tipo polimérico, utilizando 

una teoría que describa la termodinámica de disoluciones y la mezcla de polimeros en 

disolución [23].  

 

TEORÍA DE MEZCLADO 

 

De la teoría de disoluciones, sabemos que el comportamiento que tiene un surfactante en 

mezcla a temperatura y presión constantes se encuentra descrito por la energía de Gibbs 

de mezclado (∆𝐺GHIJKLMN) como se muestra:  

 

																																																										∆𝐺GHIJKLMN	 = ∆𝐻GHIJKLMN − 𝑇∆𝑆GHIJKLMN																																				(2) 

donde ∆𝐻GHIJKLMN es la entalpía de mezclado y 𝑇∆𝑆GHIJKLMN es el producto entre el cambio 

de entropía de mezclado y la temperatura. En particular, se sabe que el valor de la energía 

de Gibbs (∆𝐺GHIJKLMN) es negativa, ya que el proceso de dilución ocurre de manera 

espontánea. Con el propósito de describir el sistema de estudio partiremos de una 

disolución ideal, la cual se rige por la ley de Raoult [24], esta ley nos dice que la presión de 

vapor del componente A en la mezcla denotada como PS	, es igual a la fracción mol del 

componente A en la mezcla (XS), multiplicada por la presión de vapor del componente A en 

su estado puro (PS	° ), matemáticamente se describe de la siguiente manera: 

 

																																																																																			PS	 = XSPS	° 																																																																			(3) 

El problema de las soluciones como el Dodecil Sulfato de Sodio en disolución acuosa, es 

que su comportamiento no obedece a la ley de Raoult, esto se debe principalmente a la alta 
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masa molar del surfactante y a las interacciónes que existen entre éste y el disolvente [25]. 

Las disoluciones líquidas con frecuencia se abordan a través de propiedades que miden 

sus desviaciones, no desde el comportamiento de gas ideal sino de su comportameinto de 

disolución ideal. 

 

PROPIEDADES DE EXCESO  

 

Estas desviaciones a la ley de Raoult ocurren principalmente en la fase líquida, donde se 

ha observado que las interacciones entre las moléculas son más cercanas y ocurren con 

mayor intensidad. Generalmente estas desviaciones se pueden describir mediante 

propiedades de exceso las cuales se definen como la diferencia entre el valor real de una 

propiedad de una disolución y el valor como disolución ideal con las mismas condiciones 

en ambas mediciones [26]. Para conocer las propiedades y obtención de estos coeficientes, 

empezaremos el estudio partiendo de la ecuación que describe la energía de Gibbs (∆𝐺VMHLK) 

para una solución ideal: 

 

																																																																											∆𝐺VMHLK = 𝑅𝑇ln𝑋&𝑓&																																																																(4) 

 

donde R corresponde a la constante de los gases, 𝑋& a la fracción mol del componente 𝑖 y 

𝑓& es la fugacidad de la especie. La propiedad de exceso de una disolución real (∆𝐺^HLK) se 

define como:  

																																																																																∆𝐺^HLK = 𝑅𝑇ln𝑓_&																																																																	(5) 

 

Con el propósito de conocer la diferencia energética entre el modelo real y el modelo ideal 

calculamos la energía de Gibbs de exceso ∆𝐺H`JHaN de la siguiente manera:  

 

																																																										∆𝐺H`JHaN = ∆𝐺^HLK − ∆𝐺VMHLK = RTln
𝑓_&
𝑋&𝑓&

																																							(6) 

 

donde 𝑓_ corresponde a la fugacidad real, ahora definimos el Coeficiente de Actividad 𝛾& 

como [27]: 

																																																																																					𝛾& =
𝑓_&
𝑋&𝑓&

																																																																								(7) 
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Sustituyendo la Ec. 7 en la Ec. 6 nos queda de la siguiente manera:  

 

																																																																											∆𝐺H`JHaN = RTln𝛾&																																																																	(8) 

∆𝐺^HLK − ∆𝐺VMHLK = RTln𝛾& 

 

Si ponemos la Ec. 8 en términos de potenciales químicos (𝜇&) tenemos la siguiente 

expresión: 

																																																																												lnh𝛾&'i =
𝜇&4𝜇&

jk^N

𝑅𝑇
																																																																						 

Para una mezcla binaria la Ec. 9 nos queda de la siguiente forma: 

 

																																																																									lnh𝑋&𝛾&'i =
𝜇&'4𝜇&

jk^N

𝑅𝑇
																																																												(9) 

 

La Ec. 9, nos permite determinar los coeficientes de actividad en función de la diferencia 

energética entre el modelo ideal y el modelo real. 

 

OBTENCIÓN DE COEFICIENTES DE ACTIVIDAD 

 

Con el objetivo de estudiar de forma teórica el proceso de micelización del SDS, 

necesitamos obtener los coeficientes de actividad de la mezcla utilizando la química 

computacional esto es, realizando la optimización de la molécula a estudiar a través de un 

software conocido como TURBOMOLE [28], utilizando a lo largo de la optimización, un 

medio de solvatación conocido como COSMO (Conductor like-Screnning Model, por sus 

siglas en inglés), el cual consiste en acomodar la molécula en una cavidad dentro de un 

contínuo dielectrico (e) que representa al disolvente [29], un ejemplo de ello se muestra en 

la Fig. 12. 
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Figura 12. Representación del medio continuo de solvatación COSMO y la cavidad que se forma para la 
molécula. 

El funcionamiento del modelo COSMO consiste en que por cada segmento de la cavidad 

denotado por 𝓈, existe una densidad de carga proyectada (SCD, por sus siglas en inglés) 

denotada por 𝜎𝓈, la cual es de valor constante [30], a su vez cada valor de densidad de 

carga produce una carga proyectada (𝑞𝓈) a través de la siguiente expresión: 

 

																																																																																											𝑞𝓈 = A𝓈𝜎𝓈																																																														(10) 

donde 𝐴𝓈, representa el área de cada segmento. Para tener una carga proyectada 𝑞𝓈 

ajustada a disolventes ideales [29], es necesario un factor de escalamiento 𝑓(𝜀), el cual se 

define como: 

																																																																																𝑓(𝜀) =
𝜖 − 1
𝜖 − 0.5

																																																																(11) 

 

donde el valor 𝜖 corresponde a la constante dieléctrica del disolvente, con este factor la Ec. 

11 nos queda de la siguiente forma [29]: 

																																																																																			𝑞𝓈∗ = 𝑓(𝜀)𝑞𝓈																																																																			(12) 

 

Cuando se realizan cálculos con disolventes de constante dieléctrica alta por ejemplo el 

agua, la desviación que existe entre la aproximación COSMO y la solución exacta es muy 

baja, de aproximadamente 1%, sin embargo para disolvente no polares (𝜀 = 2) la 

desviación con respecto al valor real es de casi el 10% [31]. La importancia de esta 

aproximación, es que el software durante los ciclos de optimización de geometría va 

proporcionando sobre el área de la molécula a estudiar las densidades de carga (𝜎𝓈) que 

describen el carácter electroestático de la molécula [32].  
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Las densidades de carga obtenidas por cada molécula a estudiar mediante la optimización 

en TURBOMOLE, nos permiten determinar los coeficientes de actividad de una mezcla, 

esto se hace utilizando el software COSMOthermX [33], el cual hace interaccionar dichas 

densidades en función de la fracción mol de las especies a mezclar. El puente que existe 

entre la interacción de las densidades de carga (𝜎𝓈) con el cálculo de las propiedades 

termodinámicas para una mezcla de componentes, como puede ser el coeficiente de 

actividad (𝛾&), es la derivación de Klamt [31], la cual calcula el pseudopotencial químico de 

mezcla denotado por 𝜇&
vwxyz{. Según Ben-Naim [34] para un sistema macroscópico el 

pseudopotencial de mezcla es proporcional al potencial químico de mezcla, así la Ec. 9 para 

el cálculo del coeficiente de actividad es proporcional a la siguiente ecuación: 

 

																																																																ln(𝛾&) =
(𝜇&'

vwxyz{ − 𝜇&|y0{)
𝑅𝑇

																																																							(13) 

 

PARÁMETROS DE INTERACCIÓN Y TEORÍA DE FLORY-HUGGINS 

 

Con el propósito de describir numéricamente el grado de repulsión de tipo electroestático 

que existe entre dos especies mezcladas, haremos uso de la teoría de Flory-Huggins (FH) 

la cual nos indica que al estudiar disoluciones donde el soluto tiene una mayor masa 

molecular con respecto al disolvente (como lo es un surfactante en medio acuoso), la 

diferencia que existe entre el potencial químico de la mezcla 𝜇&' y el potencial químico para 

una especie en su estado puro 𝜇&
vy0{ [35] está dado por: 

 

																																												𝜇&'4𝜇&}k^N = 𝑅𝑇 ~lnh1 − 𝜙'i + �1 −
1
𝑟&'
� 𝜙' + 𝜒&'𝜙'E�																												(14) 

 

donde el valor 𝜒&' corresponde al parámetro de interacción de FH entre un soluto y un 

disolvente, el valor 𝜙' corresponde a la fracción volumen del soluto en la mezcla y el valor 

𝑟&' es la relación de volumen (𝑉' 𝑉&⁄ ) que existe entre el soluto y el disolvente [35]. Para 

calcular el valor del parámetro 𝜒&', partiremos de expresar la fracción mol (𝑋&) de la Ec. 9 

en términos de la fracción volumen del soluto (𝜙') quedando la siguiente expresión: 
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																																																			ln�
1 − 𝜙'

1 − �1 − 1
𝑟&'
�𝜙'

� + lnh𝛾&'i =
𝜇&'4𝜇&

jk^N

𝑅𝑇
																																					(15) 

 

Si juntamos la Ec. 14 y 15 y despejamos el parámetro 𝜒&' obtenemos la siguiente expresión: 

 

																																									𝜒&' =
lnh𝛾&'i − 𝑙𝑛 �1 − �1 −

1
𝑟&'
� 𝜙'� − (1 −

1
𝑟&'
)𝜙'

𝜙'E
																																				(16) 

 

la Ec. 16, corresponde al parámetro de interacción de Flory-Huggins (𝜒&') el cual podría 

definirse como un valor numérico adimensional que mide la fuerza de repulsión que existe 

entre las moléculas que participan en la disolución, esto en función de la fracción volumen 

del soluto y la relación de volúmenes entre las especies que participan. Para conocer el 

valor de máxima repulsión que puede tener este parámetro, modificaremos el sistema de 

tal forma que las moléculas del disolvente puedan sentir la máxima repulsión por parte de 

las moléculas del soluto, es decir manejar el sistema a dilución infinita (𝜙' → 1) [36], 

aplicando dilución infinita a la Ec. 16 nos queda de la siguiente manera: 

  

																																																			 lim
��→D

𝜒&' ≡ 𝜒&'� = lnh𝛾&'�i + lnh𝑟&'i − �1 −
1
𝑟&'
�																																		(17) 

 

Es importante resaltar, que el parámetro de repulsión en la teoría de FH no considera la 

interacción entre dos componentes iguales, por lo que el valor de 𝜒&& tendrá un valor de cero 

en mezclas de un solo componente [35].  

 

PROPIEDADES TERMODINÁMICAS DERIVADAS DE LA TEORÍA DE FH 

 

La Teoría de FH se fundamenta a través de la teoría de mallas y la termodinámica 

estadística para dar una respuesta al acomodo de las moléculas en el sistema y es a partir 

de estas herramientas, que se pueden generan relaciones matemáticas para determinar las 

propiedades termodinámicas de mezclado entre las especies [37], como ejemplo de estas 

propiedades termodinámicas Flory se basó en el modelo de interacción propuesto por Vaan 

Lar, el cual indica que el calor de mezclado solo se encuentra definido por la energía de 
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contacto entre las especies [25, 26], obteniendo con ello la relación matemática que define 

a la entalpía de mezclado ∆𝐻GHIJKLMN como se muestra: 

  

																																																																				∆𝐻GHIJKLMN = 𝑘�𝑇𝜒&'𝑛&𝜙'																																																								(18) 

 

con respecto al cálculo de la entropía de mezclado ∆𝑆GHIJKLMN	, la teoría se apoya a través 

del modelo de malla (Fig. 13) [25], el cual nos sirve como representación de un surfactante 

y su distribución aleatoria en la disolución. 

 

 

 

 

 

 

 
Figura 13. Representación de un polímero en disolución acuosa a través de la teoría de mallas. 

 

El modelo de mallas trabaja bajo las siguientes condiciones: 

 

• El sistema está representado por un modelo de malla o red tridimensional.  

• Cada sitio en la malla tiene un valor igual al volumen del disolvente. 

• La molécula del polímero se compone de 𝑚 moléculas o segmentos, cada uno 

definido a partir de los volúmenes de la molécula de polímero 𝑉v y de la molécula 

del disolvente 𝑉z como sigue : 𝑚 =	𝑉v/𝑉z.  

• Cada segmento tiene un número 𝑧 de sitios vecinos disponibles ( a 𝑧 se le llama 

número de coordinación).  

• Las interacciones moleculares de contacto entre las especies no contribuyen al 

cambio de la entropía de mezclado ∆𝑆GHIJKLMN	, pero sí a la entalpía de mezclado 

∆𝐻GHIJKLMN	.  

 

Para entender la entropía de mezclado ∆𝑆-x�.�1z{	, procedemos a calcular de manera 

estadística el acomodo que pueden adoptar las moléculas de soluto a lo largo del modelo 

de mallas, utilizando la siguiente expresión: 
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																																																																																			Ω =
𝑛�!
𝑛&! 𝑛'!

																																																																					(19) 

El valor Ω corresponde a los posibles acomodos que puede adoptar el soluto en la 

disolución, este valor se encuentra estrechamente relacionado con la relación de Boltzmann 

[25] mediante la siguiente ecuación:  

 

																																																																										D𝑆GHIJKLMN = 𝑘� lnΩ																																																										(20) 

 

donde el valor 𝑘� corresponde a la constante de Boltzmann (1.380662	𝑥	104E¡	𝐽/𝐾), esta 

ecuación es muy importante pues nos indica que la distribución de las partículas en un 

microestado, el cual se encuentra asociado a un estado macroscópico en particular, se 

relaciona con la entropía del sistema [25, 37], mediante un tratamiento matemático la Ec. 

20 se convierte en : 

 

																																																																		∆𝑆GHIJKLMN = −𝑘[𝑁& ln𝜙& + 𝑁' ln𝜙']																																					(21) 

 

donde el valor 𝜙& y 𝜙' corresponden a las fracciones volumen del disolvente y soluto 

respectivamente y los valores 𝑁& y 𝑁' corresponde al número de moles del disolvente y 

soluto, las fracciones volumen del disolvente y soluto se definen de la siguiente manera: 

  

																																																														𝜙& =
𝑉&

𝑉& + 𝑚𝑉'
										𝜙' =

𝑚𝑉'
𝑉& + 𝑚𝑉'

																																													(22) 

 

finalmente el valor de la energía de mezclado D𝐺GHIJKLMN representa a la suma de los dos 

términos: uno estadístico y el otro energético, dando como resultado la siguiente ecuación 

[37]: 

																																																								∆𝐺GHIJKLMN = 𝑘𝑇§𝑁&𝑙𝑛𝜙& + 𝑁'𝑙𝑛𝜙' + 𝜒&'𝑛&𝜙'¨																														(23) 

 

Es importante resaltar que éstas propiedades termodinámicas descritas por la teoría de FH, 

describen solo al proceso de mezclado de las especies en la disolución y no al proceso de 

micelización, por lo que requeriremos de herramientas computacionales adicionales para 

describir los fenómenos de agregación de surfactantes. 
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2.4 Dinámica de Partículas Disipativas 

El modelado computacional de moléculas combina métodos que cubren un gran rango de 

tamaño y cantidad de partículas, comenzando desde la escala subatómica a través de la 

Mecánica Cuántica, pasando por la mecánica molecular y terminando en la nanoescala 

para estructuras más grandes como los polímeros y heterocíclicos, entre otros. 

  

Los surfactantes en disolución, presentan distintas fases en el equilibrio monómero/micela, 

del cual ya se habló anteriormente, debido a esa característica, las técnicas comunes como 

el Método Monte Carlo, el campo auto consistente o incluso la Teoría de Funcionales de la 

Densidad (DFT, por sus siglas en inglés) no son capaces de describir el fenómeno 

correctamente [38].  

 

La Dinámica de Partículas Disipativas (DPD) es un marco teórico computacional empleado 

en la escala mesoscópica que ha demostrado ser una herramienta útil al momento de 

representar el comportamiento de esta clase de moléculas en disolución siendo el puente 

entre el estudio electrónico y el comportamiento mesoscópico que tienen las moléculas al 

interactuar entre ellas [38]. Esta técnica computacional utiliza como unidad básica, una serie 

de átomos conglomerados llamada balín, la cual se obtiene a través de un procedimiento 

de fragmentación conocido como grano grueso, es fundamental asumir que todos los tipos 

de balines que se describen en el sistema son del mismo volumen, para calcular el volumen 

del balín (VªLKí¬) utilizamos la siguiente ecuación: 

 

																																																																										VªLKí¬ =
VGNKéJkKL

λ
																																																																	(24) 

 

donde el valor λ es el número de fragmentos en los que se desea dividir la molécula soluto 

y VGNKéJkKL representa el volumen de la molécula, obtenido mediante la optimización con 

TURBOMOLE [32]. Para construir el balín que representa al disolvente, debemos conocer 

el número de moléculas de disolvente que representan a un balín 

(𝑁¬úGH^N	MH	GNKéJkKLa	jN^	ªLKí¬	MH	MVa) utilizando la siguiente ecuación: 

 

																																											𝑁¬úGH^N	MH	GNKéJkKLa	jN^	ªLKí¬	MH	MVaNK°H¬±H =
𝑉ªLKí¬
𝑉MVa

																																							(25) 
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donde 𝑉z&w representa el volumen de una molécula de disolvente. La simulación DPD se 

realiza a partir de una supercelda de simulación cúbica construida por un número arbitrario 

de celdas de longitud conocida como radio de corte denotada por 𝑟J, para calcular el valor 

𝑟J requerimos la siguiente ecuación: 

																																																																																				𝑟. = ²r𝑉³1�í´
µ 																																																															(26) 

 

donde r corresponde a la ¨densidad DPD¨, la cual se define como el número de balines que 

existen dentro de una celda, el ejemplo de una celda se muestra en la Fig. 14.  

 

 

Figura 14. Esquema de una celda de simulación DPD. 

Generalmente, el valor r es adimensional y los softwares que hacen este tipo de cálculos 

ya traen consigo algunos valores predeterminados, el software con el que trabajaremos 

(Materials Studio), trae de manera predeterminada el valor de r = 3, por lo que 

trabajaremos con ese número. Para construir la supercelda de simulación es necesario 

calcular su longitud denotada por ℒakjH^JHKML, la cual se calcula con la siguiente ecuación: 

																																																																			ℒakjH^JHKML = 𝑟J × 𝑛JHKMLa																																																									(27) 

donde 𝑛JHKMLa es el número arbitrario de celdas con las que se desea construir la supercelda, 

escribiendo el valor de ℒakjH^JHKML en el software obtenemos la supercelda de simulación 

que se muestra en la Fig. 15.  
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Figura 15. Supercelda obtenida a través del software Materials Studio. 

Para llenar la supercelda de simulación debemos partir de una concentración propuesta, 

realizando la conversión de número de moles del disolvente (𝑛&) a moléculas (𝑁&) utilizando 

la siguiente ecuación: 

 

																																																																											N& = 𝑛V × 6.023 × 10E¡																																																					(28) 

Con el número de moléculas del disolvente calculadas, procedemos a calcular el número 

de balines del disolvente (NVª) utilizando la siguiente expresión: 

 

																																																							NVª =
NV

N¬úGH^N	MH	GNKéJkKLa	jN^	ªLKí¬	MH	z&w
																																												(29) 

 

Para calcular el volumen que ocupan los balines del disolvente (VVª), utilizaremos el valor 

VªLKí¬ obtenido en la Ec. 24 como se muestra: 

 

																																																																																		VVª = NVª × VªLKí¬																																																											(30) 

De la misma forma que para el disolvente, calculamos el volumen que ocupa el soluto 𝑗 a 

partir de las siguientes ecuaciones: 

																																																																											Nº = nº × 6.023 × 10E¡																																																					(31) 

																																																																																							Nºª = λNº																																																																				(32) 

																																																																																		Vºª = Nºª × VªLKí¬																																																											(33) 
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con los volúmenes de los balines del soluto y el disolvente calculados en función de la 

concentración propuesta, procedemos obtener las fracciones volumen ΦV
ª y Φº

ª de la 

siguiente manera: 

																																																																														ΦV
ª =

VVª

VVª +	Vºª
																																																																	(34) 

 

																																																																																					Φº
ª = 1 − ΦV

ª																																																															(35) 

 

Las fracciones volumen de las mesomoléculas (ΦV
ª y Φº

ª) y la densidad DPD (r) se insertan 

en el software obteniendo la supercelda de simulación a la concentración deseada, como 

se muestra en la Fig. 16. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 
Figura 16. (a) Supercelda de simulación en función de la concentración con balines de agua y SDS, (b) sin 
balines de agua visualizados. 

 

Sobre cada balín de la supercelda actúan 3 fuerzas principales, las cuales dependerán de 

la posición (𝑟&') y la velocidad (𝑣&') de estos. La primera fuerza es de tipo conservativa y se 

denota con 𝑭&'¾ , esta fuerza actúa a lo largo de los balines y su composición matemática es 

la siguiente: 

 

a b 
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																																																										𝑭&'¾ = ¿
𝑎&' �1 −

𝑟&'
𝑟.
� 𝒓Á𝒊𝒋										h𝑟&' < 1i

0												(𝑟&' ≥ 1)
Æ																																									(36) 

 

El valor 𝑎&' presente en la Ec. 36, representa un parámetro de máxima repulsión que existe 

entre dos balines, este valor se encuentra estrechamente relacionado con el parámetro de 

interacción 𝜒&' de FH, para corroborar esto Groot y Warren [38], realizaron estudios de 

muestreo de tipo Monte Carlo, en donde se graficó el exceso de repulsión que hay entre 

dos especies distintas menos el valor de dos especies iguales (𝑎&' − 𝑎&&) con el parámetro 

de repulsión de FH (𝜒&'), para una densidad DPD r = 3 (Fig. 17). 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura 17. Ajuste del parámetro de interacción a través del exceso de dos especies 𝑎&' − 𝑎&& con el parámetro 
termodinámico de Flory-Huggins 𝜒&' [38]. 

Como resultado del ajuste de los puntos, se llegó a la siguiente relación entre el parámetro 

𝑎&' y el parámetro 𝜒&' [38]: 

																																																																						𝑎&' = 25 + 3.5𝜒&'									(r = 3)																																													(37) 

 

La Ec. 37 se caracteriza por ser el puente entre los valores calculados cuánticamente (𝜒&' 

y 𝛾&') y el parámetro de interacción 𝑎&' relacionado con la dinámica molecular DPD, siendo 

el valor 25 como de mínima repulsión, el cual indica que la interacción es entre dos especies 

con características químicas iguales o cercanas (𝜒&' ≈ 0), esta ecuación es importante pues 

indica que las características químicas de los fragmentos moleculares representados por 
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balines, permanecerán a lo largo de la simulación [38, 39]. Estos valores de repulsión sirven 

para crear el campo de fuerza (forcefield) como se muestra en la Fig. 18.  

 

 

 

 

 

 

 

 
 

Figura 18. Acomodo de parámetros de interacción 𝑎&' en el software para crear el ¨forcefield¨. 

Siguiendo con las fuerzas que componen a la simulación DPD, tenemos una fuerza, de tipo 

disipativa denotada como 𝑭&'È  y una tercera fuerza de tipo aleatoria denotada como 𝑭&'É , las 

cuales se encuentran relacionadas con el ensamble que tiene el sistema con la 

temperatura, es decir, estas fuerzas funcionan como un termostato [40]. Dentro de la 

mesomolécula construida los enlaces son representados por resortes, los cuales contienen 

una fuerza de resorte denotada como 𝑭&'Ê , la ecuación que la describe esta fuerza es la 

siguiente:  

																																																																																𝑭&'Ê = −
𝜕𝑈w

𝜕𝑟&
																																																																					(38) 

donde el valor 𝑈w corresponde al potencial de enlace, el cual contiene una constante de 

enlace definida por: 

																																																																																											4
𝑘�𝑇
𝑟.E

																																																																																			 

Finalmente, este tipo de dinámica contiene un algoritmo de tipo Verlet modificado que 

describe las posiciones (𝐫&), velocidades (𝐯&), fuerzas (𝐟&) y nuevas velocidades (𝐯Ð&) en caso 

de que la fuerza fuera independiente de la velocidad, todo esto para un intervalo de tiempo 

denotado como ∆𝑡 como se muestra[38]: 
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𝐫&(𝑡 + ∆𝑡) = r&(𝑡) + ∆𝑡𝐯&(𝑡) +
1
2
(∆𝑡)E𝐟&(𝑡) 

𝐯Ð&(𝑡 + ∆𝑡) = 𝐯&(𝑡) +
1
2
∆𝑡𝐟&(𝑡) 

𝐟&(𝑡 + ∆𝑡) = 𝐟&h𝐫(𝒕 + ∆𝑡), 𝐯Ð(𝑡 + ∆𝑡)i 

𝐯&(𝑡 + ∆𝑡) = 𝐯&(𝑡) +
1
2
Δ𝑡(𝐟&(𝑡) + 𝐟&(𝑡 + Δ𝑡)) 

 

IMPORTANCIA DE LA DINÁMICA DPD 

La relevancia que tiene la dinámica tipo DPD con respecto a los demas tipos de dinámica 

molecular que existen, es en el método construcción de balines (grano grueso) para 

representar moléculas, este tipo de construcción reduce el grado de libertad de las 

moléculas, lo cual tiene como consecuencia una disminución del costo computacional, 

además a diferencia de una simulación molecular común, la Dinamica tipo DPD nos permite 

realizar simulaciones partiendo de un campo de fuerza (forcefield) construido por serie de 

parámetros obtenidos a partir de cálculos cuánticos, lo cual indica que la química detrás de 

cada balín permanece constante al momento de realizar la simulación. 
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3. OBJETIVOS 

 

3.1 Objetivo General  
• Determinar experimentalmente la concentración micelar crítica del dodecil sulfato de 

sodio en disolución acuosa calculando las propiedades termodinámicas de la formación 

de agregados además de un estudio teórico de la formación de agregados mediante la 

metodología de dinámica de partículas disipativas.  

 

3.2 Objetivos Particulares 
• Estudiar experimentalmente el proceso de micelización en disoluciones acuosas de 

dodecil sulfato de sodio mediante la técnica de Titulación Calorimétrica Isotérmica a las 

temperaturas de 288.15, 293.15, 298.15, 303.15 y 308.15 K 

 

• Emplear la técnica ITC para determinar los parámetros termodinámicos que 

caracterizan a la micelización del SDS, tales como la concentración micelar crítica 

(CMC), la energía de micelización de Gibbs (∆𝐺GVJ), la entalpía de la micelización 

(∆𝐻GVJ) y la entropía de micelización (∆𝑆GVJ) comparando estos valores con los 

reportados en la literatura. 

 

• Realizar simulaciones de dinámica de partículas disipativas (DPD) a las temperaturas 

288.15, 293.15, 298.15, 303.15 y 308.15 K para el SDS en disolución acuosa como 

función de la concentración del surfactante y determinar el número (𝑛) de monómeros 

por agregado. 
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4. METODOLOGÍA  

El estudio de la formación de micelas para el dodecil sulfato de sodio, se llevó a cabo 

mediante dos metodologías, una de tipo experimental mediante la técnica de Titulación 

Calorimétrica Isotérmica y la segunda mediante un estudio teórico utilizando como 

herramienta computacional la Dinámica de Partículas Disipativas, la metodología de cada 

técnica se muestra a continuación: 

 

Titulación Calorimétrica Isotérmica 

Para el estudio experimental del proceso de micelización del SDS, se utilizó un titulador 

calorimétrico isotérmico de la marca General Electric ® modelo MicroCal VP-ITC (Fig. 19), 

en donde ambas celdas (R y M) cuentan con una capacidad de 1.4 mL, con una jeringa de 

titulación de 284.77 μL y un motor de agitación integrado a la jeringa que tiene la capacidad 

de 200 a 600 rpm, las demás especificaciones las podemos encontrar en el cápitulo 2.2. 

 
 
Figura 19. Microcalorímetro isotérmico tipo VP-ITC [41]. 
 

Con el propósito de estudiar el proceso de micelización del SDS se prepararon una serie 

de disoluciones a 100 mM, la razón de esta concentración es asegurar que sobrepase el 

valor de la CMC al realizar la titulación calorimétrica. Los pasos que se llevaron a cabo para 

realizar los experimentos se muestran a continuación: 
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Estudio Experimental de la formación de micelas para el SDS 
 

1. Encender el calorímetro ITC y establecer en el software la temperatura de trabajo.  

2. Pesar en la balanza analítica la cantidad necesaria para preparar una disolución de 

50 mL a la concentración 100 mM de SDS a partir del siguiente cálculo: 

	
100	mmol	de	SDS
1L	disolución

1mol	de	SDS
1000	mmol	de	SDS

288.372	g	de	SDS
1	mol	de	SDS

1L	disolución	
1000	mL	disolución

50	mL	disolución
= 1.4419g	de	SDS 

 

3. Llenar una piseta con agua desionizada y desgasificarla a partir de burbujeo con 

nitrógeno durante 15 min. 

4. Utilizar una cantidad del agua del paso 3 para realizar el aforo de la masa pesada 

en el paso 2 en un matraz aforado de 50 mL. 

5. Verter 3 mL de la disolución preparada en el paso 4, sobre una celda de plastico y 

colocar en un termostato, esto con el propósito de que la disolución llegue a la 

temperatura de trabajo. 

6. Con lo que resta del agua del paso 3, realizar el lavado de la celda muestra, la celda 

de referencia y la jeringa de titulación utilizando el método de vacío que genera el 

termostato. 

7. Utilizando una jeringa provista por la instrumentación del ITC, tomar la muestra 

aclimatada del paso 5 y llenar la jeringa de titulación, posteriormente purgar la 

jeringa de titulación para que no queden burbujas dentro.  

8. Llenar la celda de referencia con agua y cerrar, llenar la celda muestra con agua e 

insertar la jeringa con la disolución descrita en el paso 7. 

9. Establecer en el software el numero de inyecciones, la concentración de la 

disolución de la jeringa, la concentración de la celda muestra en caso de que exista 

y las revoluciones por minuto a la cual será llevado a cabo el experimento.  
 

La titulación ITC consistió en una serie de 50 inyecciones de 5 μL de una disolución 100mM 

de SDS (Sigma Aldrich al 99%) sobre una celda M llena de agua (1.4 mL) con una agitación 

constante de 329 rpm, donde la duración de suministro por cada inyección fue de 10 

segundos, además, el tiempo que comprende a la inyección suministrada, el registro de 

calor de la interacción y el retorno a la condición isotérmica entre las celdas M y R fue de 

300 segundos, indicando que cada experimiento tuvo una duración aproximada de 4 horas 

y media. El tiempo que transcurre antes de la primera inyección fue de 60 segundos, con 
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un reference power de 3 µcal	s4D. Esta metodología se repitió por triplicado para las 

temperaturas 288.15, 293.15, 298.15, 303.15 y 308.15 K. 
 

4.1 Simulación DPD 

Para estudiar el comportamiento de agregación para el SDS a diferentes temperaturas, 

utilizaremos el modelo de grano grueso descrito anteriormente, fragmentando la molécula 

en función de sus características químicas, es decir la cadena hidrocarbonada de 12 

carbonos, la cual tiene un carácter hidrofóbico fue fragmentada en 3 secciones de 4 

carbonos cada una, etiquetando cada fragmento como C (Chain) y al sustituyente sulfato y 

su contra ion como H (Head) la fragmentación se muestra en la Fig. 20. 

 

 

Figura 20. Fragmentación de la molécula de SDS 

 

Una vez definido el tipo de fragmentación que se aplicó a la molécula de SDS, en la Fig. 21 

se muestra el diagrama de flujo a seguir para realizar la simulación DPD. Las simulaciones 

se corrieron a un tiempo de 50 ns, en donde solo se guardaron estados del sistema cada 

3000 pasos, esto se realizó a las temperaturas de 288.15, 293.15, 298.15, 303.15 y 308.15 

K debido a que fueron las mismas temperaturas de trabajo durante la metodología 

experimental.  
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Figura 21. Diagrama de flujo de la metodología requerida para realizar una simulación DPD. 
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Los valores utilizados para el estudio teórico se muestran en la Tabla 2. 

 

 

 

 

 

 

 

 
 

 

 

Tabla 2. Detalles computacionales para llevar a cabo las simulaciones DPD. 

ESTUDIO DE LA AGREGACIÓN DEL SDS 

 

Con el propósito de determinar el número de monómeros que conforman una micela, 

utilizaremos un modelo estadístico propuesto por Oviedo y colaboradores [32], el cual 

consiste en cuantificar la frecuencia de aparición en función del número de moléculas de 

SDS que conforman un agregado, como se muestra en la Fig. 22, la frecuencia de aparición 

de agregados que contienen entre 10 a 19 moléculas de SDS es de 1, sin embargo la 

frecuencia de aparición de moléculas libres es de 39. 

 

Valores Número 

Radio de corte 𝑟. 6.49 

Volumen de balín (Å¡) 91.30 

Densidad DPD (𝜌È|È) 3.00 

Número de celdas  45 

ℒakjH^JHKML (Å) 292.24 

Masa del balín (uma) 64.20 

Ensamble utilizado en la simualción  NVT 

Algoritmo usado en las velocidades Verlet  

Intervalo de tiempo ∆𝑡   0.05 ns 

Tiempo total de la simulación 50 ns 
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Figura 22. Estudio estadístico del número de monómeros por agregado y su frecuencia, figura obtenida de 

[32]. 

 

5. RESULTADOS Y ANÁLISIS DE RESULTADOS  
5.1 Resultados Experimentales 

 

Mediante la técnica ITC, se estudió por triplicado el proceso de formación de micelas para 

el Dodecil Sulfato de Sodio a las temperaturasde trabajo, a partir de disoluciones 100 mM 

de este surfactante, la razón de esta concentración es con el propósito de superar el valor 

promedio de la CMC para el SDS y así observar todo el proceso de formación de micelas. 

De los potenciogramas obtenidos por el calorímetro y con ayuda de el software interfase 

llamado Peaks-ITC, se proporcionaron los termogramas correspondientes, posteriormente, 

se realizó un ajuste matemático de tipo Boltzmann-sigmoidal, a los termogramas de 

temperaturas 288.15, 293.15, 303.15 y 308.15 K (Fig. 23), dicho ajuste no se realizó a la 

temperatura de 298.15 K debido a que presentó un comportamiento distinto en su 

termograma y por ello se optó por una ajuste lineal.  
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Figura 23. Características del ajuste matemático propuesto. 

 

Cuando se mide el proceso de micelización a través de una técnica calorimétrica, es 

necesario considerar el calor de todas las especies que participan en el medio, es decir el 

calor de la micelización del SDS y el calor de la mezcla del agua de la celda M con el agua 

de la jeringa (Fig.24), matemáticamente se puede representar el calor total 𝑄±N±LK como: 

 

																																																														𝑄±N±LK = 𝑄GVJHKVILJVó¬ + 𝑄MVKkJVó¬	LäkL																																													 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

𝑄 =
𝑄D − 𝑄E

1 + 𝑒([æÈæ]4[¾ç¾])/z[æÈæ]
+ 𝑄E 
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Figura 24. Potenciogramas y termogramas del proceso de micelización del SDS y su calor de 

dilución del agua mediante la técnica ITC a la temperatura de 308.15 K. 

 

Como se observa en la Fig. 24, el potenciograma y termograma correspondiente al 

experimento de micelización de SDS a 308.15K aporta la mayor contribución de calor al 

sistema a diferencia del calor de dilución del agua, esto nos indica que si realizamos la resta 

del calor de dilución el termograma incial del experimento con SDS no se modificará, es 

decir 𝑄±N±LK ≈ 𝑄GVJHKVILJVó¬, es por ello que todos los termogramas presentados no tendran 

restados los calores de dilución.  

 

El proceso de micelización que presenta el Dodecil Sulfato de Sodio, se ve afectado por las 

distintas temperaturas a las cuales se lleve a cabo el estudio. La razón de este fenómeno 

es debido al aumento en el grado de hidratación de las moléculas de surfactante, es decir 

la solubilidad del surfactante aumenta cuando la temperatura del sistema asciende [42], 

como se puede apreciar los potenciogramas trabajados a las temperaturas de 308.15 y 

303.15 K (Fig. 25). El aumento de temperatura da como resultado que los grupos hidrofílicos 

del surfactante afines al agua interaccionen fácilmente, favoreciendo con esto la 

micelización, en el intervalo de medición de 0-5000 segundos, se puede observar como el 

sisteme requiere energía para llevar a cabo la fragmentación de las micelas previamente 

formadas en la jeringa que caen hacia la celda muestra.  
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Figura 25. Potenciogramas y termogramas del proceso de micelización del SDS mediante la técnica 

ITC a las temperaturas de 308.15 y 303.15 K. 
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Conforme continúan las inyecciones de SDS en la celda muestra, las moléculas de 

surfactante disueltas en la disolución se desplazan hacia la interfase formando la 

monocapa, esto producto de la repulsión con el agua. Al seguir aumentando la 

concentración de SDS y con las moléculas saturando la monocapa, las moléculas como 

consecuencia tienden a conglomerarse en el centro de la disolución formando micelas, este 

proceso ocurre de manera natural como se puede observar en el intervalo de 5000-12000 

segundos. Finalmente, el calor registrado en el intervalo final, corresponde al calor de 

dilución por parte de las micelas formadas. 

 

Con respecto al estudio del SDS a la temperatura de 298.15 K (Fig. 25) se puede observar 

de manera muy general, que el termograma obtenido con respecto a los termogramas de 

las demás temperaturas es muy diferente, durante el primer intervalo de tiempo (0-6000 s) 

el requerimiento energético para llevar a cabo la fragmentación de las micelas aumenta 

conforme se sigue aumentando surfactante, una de las posibles causas de este fenómeno 

es que a esta temperatura de trabajo, las micelas depositadas en la celda muestra no se 

han fragmentado en su totalidad, requieriendo más energía para llevar a cabo el proceso 

de desmicelización. Conforme se sigue aumentando surfactante el requeriemiento 

energético llega a un limite en su valor (7000 s) y es solo hasta el punto máximo de energía 

que el potenciograma comienza a disminuir su requerimiento energético debido a la 

formación natural de micelas por exceso de monómeros libres en la disolución (9000-15000 

s). Estudios anteriores indican que el comportamiento que tiene el SDS a esta temperatura 

se debe a todas las contribuciones de calor que interfieren durante toda la titulación que 

son: la entalpía de desmicelización y el calor de formación de estas [43].  
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Figura 25. Potenciograma y termograma del proceso de micelización del SDS mediante la técnica 

ITC a la temperatura de 298.15 K. 
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Cuando se estudia el proceso de micelización del SDS a temperaturas por debajo de 298 

K, se observan cambios notables en la medición del proceso de desmicelización. Como se 

puede observar en la Fig. 26, los termogramas y potenciogramas de las temperaturas de 

293.15 y 288.15 K presentan una liberación de calor durante las primeras inyecciones (0-

6000 s), algunas razones de este comportamiento son: el efecto de movimiento que tienen 

las moléculas y que el calor liberado sea más notable por la falta de energía en el sistema 

[44]. Conforme se sigue aumentando la concentración de surfactante en la celda muestra, 

observamos un intervalo de tiempo como punto de equilibrio (7000 s) indicandonós que el 

proceso de formación de micelas ha iniciado y que la liberación de calor ha desaparecido, 

posteriormente en el último intervalo de tiempo (9000-15000 s), el requerimiento energético 

del sistema en las últimas inyecciones se debe al calor de dilución de las micelas formadas  

[13]. 
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Figura 26. Potenciogramas y termogramas del proceso de micelización del SDS mediante la técnica 

ITC para las temperaturas de 293.15 y 288.15 K. 
 

DETERMINACIÓN DE LA CMC 

 

Utilizando el ajuste propuesto en la Fig. 22, se obtuvieron los valores de CMC 

experimentales para cada una de las temperaturas de trabajo a excepción de 298 K, 

obteniendo la siguiente tabla (los ajustes de los otros termogramas que se realizaron se 

muestran en el apendice): 

 

Temperatura/K Exp_1 CMC/mM  Exp_2 CMC/mM Exp_3 CMC/mM 

288.15 8.71 8.20 9.36 

293.15 8.75 7.91 8.44 

303.15 8.32 8.87 8.56 

308.15 9.34 8.52 9.00 

 
Tabla 3. Valores de CMC obtenidos mediante la técnica ITC a las temperaturas de trabajo 
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Para determinar el valor de la CMC en el termograma elaborado a 298.15 K, ajustaremos 

por separado los extremos del termograma mediante rectas, después calcularemos el punto 

de intersección que hay en entre ellas obteniendo el valor de la CMC con las siguientes 

ecuaciones:  

 

																																																Q = [C]mD + ND																																						Q = [C]mE + NE																																		 

 

																																																																													[C] =
(NE − ND)
(mD −mE)

																																																															(39) 

 

Las rectas que describen al termograma de 298.15 K, y la obtención del valor de CMC con 

la Ec. 39 se muestra en la Fig. 27. 

 

 

 
 
Figura 27. Obtención del valor de CMC para el termograma de 298.15 K utilizando un ajuste lineal. 

 

Los valores de CMC obtenidos para los termogramas trabajados a 298.15 K se muestran 

en la siguiente Tabla: 
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Temepratura /K Exp_1 /mM Exp_2 /mM Exp_3 /mM 

298.15 7.88 7.13 7.95 
Tabla 4. Valores de CMC obtenidos mediante la técnica ITC para 298.15 K. 

 

 

Los valores de CMC obtenidos como promedio de las mediciones, presentan un mínimo en 

las temperaturas de 293.15-298.15 K lo cual concuerda en la tendencia de medición por los 

experimentos hechos por conductimetría de Goddard y Benson [45] y los elaborados bajo 

la misma técnica por Marcolongo y Mirenda [46], sin embargo en este trabajo y para realizar 

los cálculos termodinámicos del proceso, utilizaremos los valores que tengan la misma 

tendencia a los reportados en la literatura como se muestra en la Tabla 5: 

 

 

Temperatura /K CMC /mM CMC/mM reportado [45/46] 

288.15 8.2 8.2/8.2 

293.15 7.9 8.0/8.0 

298.15 7.1 8.2/7.9 

303.15 8.3 8.2/8.6 

308.15 8.5 8.4/8.6 
Tabla 5. Valores de CMC más próximos a los reportados en [45] y [46]. 

 

 

Para estudiar el comportamiento de la CMC para el SDS como función de la temperatura, 

graficaremos el ln CMC en función de la temperatura 𝑇(K), comparando los datos de la Tabla 

5 con los reportados por Marcolongo y Stefan [46, 47], al mismo tiempo, realizaremos un 

ajuste de curva utilizando el modelo propuesto por Kim y Lim para surfactantes iónicos 

como es el caso del SDS [48], los valores graficados y el ajuste propuesto se muestran en 

la Fig. 28. 



 56 

 
Figura 28. Gráfico de valores obtenidos de CMC a las distintas temperaturas de trabajo, 

comparándolos con los valores reportados en la literatura, haciendo el respectivo ajuste de curva. 

 

Como se puede observar en la Fig. 28, los datos obtenidos por la metodología de este 

trabajo y los datos registrados en [46], coinciden a las temperaturas de 288.15, 293.15 y 

298.15 K por ello en este trabajo utilizaremos el ajuste propuesto por Marcologno y 

colaboradores, para calcular las propiedades termodinámicas del proceso de micelización. 

Para calcular las propiedades termodinámicas del SDS y su formación de micelas, 

utilizaremos un equilibrio químico propuesto por Gupta [49], el cual indica que la formación 

de micelas se lleva acabo a través de 𝑛 iones de surfactante denotado por 𝑛𝑆4 y 𝑚 

contraiones disociados, denotados por 𝑚𝑋ì, donde el grado de disociación que existe entre 

los iones y contraiones se define por 𝑚 𝑛⁄  al cual se le llama grado de disociación denotado 

por 𝛼, el equilibrio de formación de micelas se muestra a continuación:  

 

																																																																							nS4 + mXì ↔ [S´X-](´4-)4																																														(40) 
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A partir del equilibrio químico propuesto, escribimos la constante de equilibrio del proceso 

KGVJ como sigue: 

 

																																																																											KGVJ =
[S´X-](´4-)4

[S4]¬[Xì]G			
																																																						(41) 

 

Haciendo uso de la ecuación de Gibbs, que relaciona la energía de micelización ∆𝐺GVJ con 

la constante de equilibrio 𝐾GVJ		 tenemos: 

 

																									∆𝐺̅GVJ = −𝑅𝑇lnKGVJ																													∆𝐺̅GVJ = −𝑅𝑇ln
[S´X-](´4-)4

[S4]¬[Xì]G			
																		(42)		 

 

donde 𝑇 corresponde a la temperatura de trabajo y 𝑅 la constante de los grases. Si 

dividimos la Ec. 42 por el número de agregación 𝑛 tenemos la siguiente expresión:  

 

																																														
∆𝐺̅GVJ
𝑛

= −𝑅𝑇 �
1
𝑛
𝑙𝑛[S´X-](´4-)4 − ln[S4]¬ − ln[Xì]G	�																				(43) 

 

Cuando alcanzamos el valor de la CMC el número de agregación 𝑛 tiene un valor de 

alrededor de 60-80 moléculas de surfactante, algo importante que tambien sucede es que 

cuando el sistema se encuentra en la CMC, el número de monómeros libres en la disolución 

permanece constante [50], esto nos permite realizar la siguiente igualdad: [S4]¬ = [Xì]G =

[CMC], quedando la Ec. 43 de la siguiente manera: 

 

																																																																			∆𝐺̅GVJ = 𝑅𝑇 ~ln[CMC] +
𝑚
𝑛
ln[CMC]�																																													 

 

Recordando el grado de disociación (𝛼 = 𝑚 𝑛⁄ ) tenemos: 

 

																																																																							∆𝐺̅GVJ = 𝑅𝑇(1 + 𝛼)ln[CMC]																																													(44) 

 

debido a que estamos trabajando con un surfactante iónico, el grado de disociación 𝛼 ≈ 1, 

por lo que la Ec. 44 nos queda de la siguiente forma: 
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																																																																																∆𝐺̅GVJ = 2𝑅𝑇lnCMC																																																							(45) 

La Ec. 45 nos permite calcular el valor de la energía de micelización de Gibbs (∆𝐺̅GVJ) a las 

distintas temperaturas de trabajo, tenemos como ejemplo de cálculo la temperatura de 

288.15 K, el cual se muestra abajo: 

 

∆𝐺̅GVJEðð.Dñ	ò = (2) �8.314
J

molK�
(288.15	K)ln(8.20 × 104¡mol) = −23003.8

J
mol

 

 

Los valores calculados para la energía de micelización de Gibbs (∆𝐺̅GVJ) y los valores 

reportados por Marcolongo-Mirenda y Paula Stefan [47] se muestran en la Tabla 4: 

 

Temperatura/K CMC/mM ∆𝐺̅GVJ/kJmol4D ∆𝐺̅GVJ/kJmol4D[46/47] 

288.15 8.20 -23.00 -20.7/-20.94 

293.15 7.90 -23.58 -21.1/-21.25 

298.15 7.10 -24.51 -21.2/-21.56 

303.15 8.30 -24.14 -21.6/-21.87 

308.15 8.50 -24.41 -21.7/-22.18 
Tabla 6. Valores calculados de energía de micelización a las distintas temperaturas de trabajo, 

comparando resultados con los reportados en la literatura. 

 

La formación de micelas durante la titulación ITC para las distintas temperaturas de trabajo 

ocurren de manera natural, producto de la saturación del medio por los monómeros 

disueltos, esto se ve reflejado en los valores negativos de las energías de micelización 

∆𝐺̅GVJ. El hecho de que las micelas solo se formen por encima de la CMC indica que existen 

contribuciones tanto positivas como negativas a la energía de micelización y solo la parte 

negativa prevalece al final [51]. Para determinar esas contribuciones que influyen en el 

proceso de micelización, calcularemos la entalpía de desmicelización (∆𝐻,MHaGVJ), a partir de 

dos métodos, el primero de tipo gráfico, consiste en realizar la diferencia entre el calor de 

formación y el calor de dilución de las micelas utilizando el ajuste sigmoidal propuesto en la 

Fig. 22 denotado como ∆𝐻,GVJ
ä^Lõ, el segundo método consiste en un modelo matemático que 

relaciona la energía de desmicelización ∆𝐺̅MHaGVJ con la entalpía de desmicelización 

∆𝐻,MHaGVJ iniciando con la siguiente ecuación:  
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∆𝐺̅MHaGVJ

𝑇
=
∆𝐻,MHaGVJ

𝑇
− ∆𝑆M̅HaGVJ																																												(46) 

 

donde ∆𝑆M̅HaGVJ corresponde a la entropía del proceso de dilución de las micelas, si 

deseamos conocer el cambio de la energía de desmicelización a una temperatura dada 

∆𝐺̅MHaGVJ/𝑇 con respecto al cambio en la temperatura ∂𝑇 la Ec. 46 nos queda de la siguiente 

forma: 

 

																										�
∂∆G,MHaGVJ/𝑇

∂𝑇
�
}
= −

∆𝐻,MHaGVJ
𝑇E

+
1
𝑇
�
∂∆𝐻,MHaGVJ

∂𝑇
�
}
− �

∂∆𝑆M̅HaGVJ
∂𝑇

�
}
																			(47) 

 

Recordando algunas relaciones fundamentales de la fisicoquímica tenemos: 

																																										
1
𝑇
�
𝜕∆𝐻,zxw-&.

𝜕𝑇
�
|
=
Cj
𝑇
																					�

𝜕∆𝑆z̅xw-&.
𝜕T

�
|
=
Cj
𝑇
																																							 

 

si sustituimos estas expresiones en la Ec. 47, entonces el segundo y tercer término de la 

derecha se eliminarían, quedando la siguiente ecuación: 

 

																																																											�
∂∆𝐺̅MHaGVJ/𝑇

∂𝑇
�
}
= −

∆𝐻,MHaGVJ
𝑇E

																																																						(48) 

 

La Ec. 48 se conoce como la relación de Gibbs-Helmholtz [52], la cual nos permite calcular 

la entalpía del proceso de desmicelización (∆𝐻,MHaGVJ) utilizando el ajuste propuesto por Kim 

y Lim presentado en la Fig. 28 y la Ec. 45 como sigue: 

 

												∆𝐺̅MHaGVJ = 2𝑅𝑇lnCMC																			 ln CMC = −29.215 + 0.0415(1 𝐾⁄ )𝑇 + 3585.593(K)/𝑇	 

 

																														
∆𝐺̅MHaGVJ

𝑇
= 2𝑅[−29.215 + 0.0415(1 𝐾⁄ )𝑇 + 3585.593(K)/𝑇]																									(49) 

 

luego usamos la relación de Gibbs-Helmholtz (Ec. 47):  

 

																																																																			−
∆𝐻,MHaGVJ

𝑇E
= �

∂∆𝐺̅MHaGVJ/𝑇
∂𝑇

�
}
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−
∆𝐻,MHaGVJ

𝑇E
= �

∂[−29.215(2)𝑅 + 0.0415(1 𝐾⁄ )(2)𝑅𝑇 + 3585.593(K)(2)𝑅/𝑇]
∂𝑇

�
}
 

∆𝐻,MHaGVJ
𝑇E

= −[0.041(1 𝐾⁄ )(2)𝑅 − 3585.593(K)(2)𝑅/𝑇E] 

 

∆𝐻,MHaGVJ = −TE[R(2)0.0415(1 K⁄ ) − R(2)3585.593(K)/TE] 

 

																																																	∆𝐻,MHaGVJ = 2𝑅(3585.593(K) − 0.0415(1 K⁄ )TE)																														(50) 

 

La Ec. 50 nos permite calcular la entalpía de desmicelización (∆𝐻,MHaGVJ) para cada una de 

las temperaturas de trabajo utilizando el ajuste propuesto por Kim y Lim a través de la 

relación de Gibbs-Helmholtz, el cálculo de la entalpía de micelización (∆𝐻,GVJ) se obtiene 

invirtiendo el signo al resultado calculado. el ejemplo para la temperatura de 288.15 K se 

muestra a continuación. 

 

∆𝐻,MHaGVJ = (2)(8.314
J

molK
)(3585.593(K) − 0.041(1 K⁄ )(288.15K)E) 

 

∆𝐻,MHaGVJ = 2329.57
J

mol
 

 

∆𝐻,GVJ = −2329.57
J

mol
 

 

Los valores de entalpía de micelización calculados por el método gráfico (∆𝐻,GVJ
ä^Lõ) y por la 

relación de Gibbs-Helmholtz denotada por ∆𝐻,GVJø4ù, realizados para cada una de las 

temperaturas de trabajo y su comparación con los reportados por Estefan y colaboradores 

[47] se muestran en la Tabla 7. 
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Temperatura/K ∆𝐻,GVJ
ä^Lõ/kJmol4D ∆𝐻,GVJø4ù/kJmol4D ∆𝐻GVJ/kJmol4D[47] 

288.15 -3.20 -2.32 -4.60 

293.15 -1.73 -0.32 -2.41 

298.15  1.71 -0.22 

303.15 2.57 3.80 1.96 

308.15 4.65 6.00 4.15 

Tabla 7. Valores calculados de entalpía de micelización utilizando el método gráfico (∆𝐻,GVJ
ä^Lõ) y la 

relación de Gibbs-Helmholtz (∆𝐻,GVJø4ù) a las distintas temperaturas de trabajo, comparando resultados 
con los reportados en la literatura. 
 

Durante el proceso de micelización del SDS se esperaría que la entalpía (∆𝐻,GVJ) tuviera el 

mismo comportamiento para todas las temperaturas de trabajo, sin embargo los resultados 

obtenidos en la Tabla 6 indican que esto no sucede así, ya que a bajas temperaturas existe 

una liberación de calor durante el proceso, algo que no pasa a temperaturas altas donde 

sucede el efecto contrario, el signo negativo en la energía de micelización de Gibbs (∆𝐺̅GVJ), 

permanece constante a lo largo de las temperaturas independientemente de la entalpía 

obtenida, indicando que el valor de la entropía de micelización (∆𝑆-̅&.) es el que define a la 

espontaneidad del proceso [51]. Calcularemos la entropía de micelización para la 

temperatura de 288.15 K utilizando la siguiente ecuación: 

 

																																																																								
∆𝐺̅GVJ
𝑇

=
∆𝐻,GVJø4ù

𝑇
− ∆𝑆G̅VJEðð.Dñò																																															(51) 

 

																																																																					∆𝑆G̅VJEðð.Dñò =
∆𝐻,GVJø4ù − ∆𝐺̅GVJ

𝑇
																																																											 

 

																																																									∆𝑆G̅VJEðð.Dñò =
−2.32	kJ/mol + 23.00	kJ/mol

288.15K
																																												 

 

																																																																									∆SúGVJEðð.Dñò = 0.071
kJ

molK
																																																															 

 

Los valores calculados para las temperaturas de trabajo se muestran en la Tabla 8. El signo 

positivo en la entropía de micelización (∆𝑆̅GVJ) se ha explicado como resultado de las 

interacciones electroestáticas entre el surfactante y el disolvente [34]. 
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Temperatura/K ∆𝑆G̅VJ/kJmol4DK ∆𝑆G̅VJ/kJmol4DK[47] 

288.15 0.07 0.08 

293.15 0.08 0.08 

298.15 0.09 0.07 

303.15 0.09 0.06 

308.15 0.10 0.05 
Tabla 8. Valores calculados de entropía de micelización a las distintas temperaturas de trabajo, 
comparando resultados con los reportados en la literatura. 
 

Con los valores termodinámicos calculados, procedemos a calcular las constantes de 

equilibrio de micelización denotadas por 𝐾-&. a partir de la siguiente ecuación: 

 

																																																																																		𝐾-&. = 𝑒
4∆3̅ûüý
Êþ 																																																														(52) 

 

El ejemplo de cálculo para la temperatura de 288.15 K se muestra a continuación: 

 

𝐾-&. = 𝑒
E¡���ÿ GNK⁄

(ð.¡D!ÿ GNKò)(Eðð.Dñò)⁄  

 

𝐾-&. = 14.84 × 10¡ 

 

Las constantes de equilibrio calculadas para cada una de las temperaturas de trabajo se 

muestran en la Tabla 9: 

 

Temperatura/K ∆G,GVJ	kJmol4D 𝐾-&./10¡ 

288.15 -22030 14.84 

293.15 -23580 15.60 

298.15 -24510 14.97 

303.15 -24140 14.05 

308.15 -24410 13.11 

Tabla 9. Valores de las constantes de micelización calculadas para las distintas temperaturas de 
trabajo. 
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5.2 Resultados teóricos  

Con el propósito de evaluar la sensibilidad que tiene la dinámica tipo DPD cuando se trata 
de describir el comportameinto químico de las disoluciones, se realizó un experimento 
muestra de una mezcla entre dos disolventes de polaridades diferentes (agua-butano), la 
dinámica se muestra en la Fig. 29: 
 

 
 
Figura 29. Experimento muestra de una mezcla entre especies de diferente polaridad. 
 
Los resultados muestran que durante el tiempo en el que corre la dinámica, los balines que 
interactúan, pueden conglomerarse o repelerse en función de la polaridad de la molécula, 
esto dependerá de como se encuentran descritas dichas interacciones a través de los 
parámetros 𝑎&'. Como se puede observar en el último estado del sistema (50 ns) en la Fig. 
29, la polaridad de las moléculas ahí representadas, ha generado la formación de la 
interfase entre butano-agua, indicandonos que el estudio entre especies de distinta 
polaridad se puede representar de manera eficiente mediante la dinámica tipo DPD, esto 
nos asegura que al llevar a cabo el estudio de surfactantes en disolución, obtenedremos 
representaciones del sistema que se adapten a lo que predice la teoría micelar.  
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Las dinámicas DPD para el surfactante de trabajo (SDS) se llevaron a cabo dentro de un 
disolvente polar (agua), lo cual según la teoría micelar indicaría que las cadenas  
hidrocarbonadas deberían estar en el centro de la micela y los grupos afines al agua en el 
exterior de la disolución, como se muestra en la Fig. 30, las micelas obtenidas por el método 
teórico DPD en función del disolvente corresponden con lo reportado por la teoría micelar, 
indicando que la DPD es útil para describir el comportamiento micelar de un surfactante en 
disolución. 
 

(a) 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

(b) 
 
 
 
 
 
 
 
 
Figura 30. Arreglo de las micelas de SDS en función del solvente (a) solventes polares, (b) solventes 
no polares.  
 
Con los estudios descritos anteriormente, se corrieron simulaciones DPD para el SDS a la 
concentración de 8.2 mM, a las temperaturas mencionadas anteriormente con el propósito 
de realizar el conteo de monómeros por agregado siguiendo la metodología de [32], 
después se realizó un gráfico por cada temperatura relacionando el número de moléculas 
de SDS por agregado y la frecuencia de aparición de estos. Los resultados por cada 
temperatura se resumen en la Fig. 31.  
 
 
 



 65 

 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
Figura 31 (a). Análisis estadístico de la formación de micelas para el SDS a 288.15 K. 
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Figura 31 (b). Análisis estadístico de la formación de micelas para el SDS a 293.15 K. 
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Figura 31 (c). Análisis estadístico de la formación de micelas para el SDS a 298.15 K. 
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Figura 31 (d). Análisis estadístico de la formación de micelas para el SDS a 303.15 K. 
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Figura 31 (e). Análisis estadístico de la formación de micelas para el SDS a 308 K. 
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El análisis estadístico elaborado para cada dinámica con respecto al conteo de moléculas 

de SDS que se encuentran libres y moléculas que se encuentran agregadas a cada 

temperatura se encuentran en la Tabla 10, como se puede observar el fenómeno de 

agregación esta bien definido en ciertos intervalos de tamaño (80, 60 y 20 moléculas por 

micela), es importante recalcar que la temperatura de 298.15 K tuvo la misma metodología 

llevada a cabo para las demás temperaturas, sin embargo el tamaño máximo de moléculas 

de SDS por micela fue de 25, lo cual indica que la dinámica tipo DPD puede representar 

fenómenos de hidratación relacionados con la temperatura. Los valores reportados por 

métodos computacionales diferentes a la DPD y por métodos experimentales [53, 54], 

indican que el SDS en disolución acuosa forma micelas con tamaños de 25, 60 y 80 

moléculas por agregado, los cuales entran dentro del rango de valores obtenidos en este 

trabajo. 

𝑇/K 𝑁Lä^HäLMNa 𝑁KVª^Ha 

288.15 84,26 6 

293.15 62, 19 19 

298.15 25 10 

303.15 70, 28 28 

308.15 82, 34 31 
 
Tabla 10. Número de monómeros libres y por agregado del SDS para las distintas temperaturas de 

trabajo. 
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6. CONCLUSIONES  

Utilizando la técnica de Titulación Calorimétrica Isotérmica (ITC), se determinaron los 

valores de Concentración Micelar Crítica (CMC) para el surfactante Dodecil Sulfato de 

Sodio (SDS) en disolución acuosa a las temperaturas 288.15, 293.15, 298.15, 303.15 y 

308.15 K a través del un modelo de ajuste propuesto.  

Con el equilibrio de formación de micelas propuesto por [49], se calcularon las propiedades 

termodinámicas del proceso de micelización las cuales son: la energía de micelización 

(∆𝐺̅GVJ), la entalpía de la micelización (∆𝐻,GVJ) y la entropía de micelización (∆𝑆G̅VJ) y la 

constante de micelización (𝐾-&.), estos resultados se compararon con los reportados por 

métodos conductimétricos y calorimétricos [46, 47], obteniendo valores cercanos entre ellos 

con diferencias de 2 a 3 kJ, esto hace ver a la técnica experimental ITC como un método 

que permite determinar las propiedades de micelización a partir de pequeñas cantidades 

de muestra sin que esto influya en la sensibilidad del equipo.  

Por otro lado se realizó el estudio teórico de la formación de micelas, abordado a través de 

la teoría de mezclas de Flory-Huggins y la Dinámica de Partículas Disipativas (DPD), 

calculando el número de moléculas de SDS por micela formada (𝑁Lä^HäLMNa), los resultados 

obtenidos por medio de las dinámicas DPD tienen semejanza con los reportados en la 

literatura con distintos métodos computacionales y experimentales [53, 54], estos 

resultados hacen ver a la Dinámica DPD como un método computacional óptimo al 

momento de representar el fenómeno de micelización de un surfactante en disolución 

acuosa, principalmente por que esta metodología nos permite conservar la química del 

sistema que se está simulando. 
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APÉNDICE  

Termogramas y potenciogramas 
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Valores registrados por el ITC. 
 

Los datos que registra el calorímetro para realizar los potenciogramas y termogramas son 

los siguientes: 

DH: Corresponde al cambio de calor por cada inyección en su forma mas simple.  

INJV:Corresponde al volumen insertado en cada inyección (5 𝜇𝐿)  

Xt:Indica la concentración del titulante despues de cada inyección, normalmente sus 

unidades son mMol. 

Mt:Nos da la concentración del analito en la celda muestra por cada inyección (mMol). 

NDH:Corresponde al calor por inyección normalizado, estos valores son los que se 

requieren para modelar los termogramas.  

Los datos registrados por el calorímetro se muestran a continuación. 
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DH 
-273.490 
-281.400 
-276.840 
-277.682 
-272.461 
-270.608 
-266.287 
-266.084 
-260.519 
-263.991 
-258.920 
-258.709 
-256.185 
-250.717 
-246.875 
-245.311 
-245.485 
-242.156 
-244.609 
-238.620 
-238.517 
-235.333 
-132.000 
-109.660 
-112.125 
-74.329 
-11.067 
40.121 
70.794 
91.083 
102.972 
111.377 
117.164 
120.753 
122.963 
123.969 
124.785 
124.976 
124.331 
124.734 
124.127 
123.580 
122.632 
121.545 
120.009 
118.531 

Termograma 1 de la temperatura a 303.15 K. 

Xt 
0.350 
0.699 
1.047 
1.394 
1.739 
2.084 
2.427 
2.768 
3.109 
3.448 
3.787 
4.124 
4.459 
4.794 
5.127 
5.459 
5.790 
6.119 
6.448 
6.775 
7.101 
7.425 
7.749 
8.071 
8.392 
8.712 
9.030 
9.347 
9.663 
9.978 
10.292 
10.604 
10.915 
11.225 
11.534 
11.841 
12.148 
12.453 
12.756 
13.059 
13.360 
13.660 
13.959 
14.257 
14.553 
14.849 

Mt 
0.996 
0.993 
0.989 
0.986 
0.982 
0.979 
0.975 
0.972 
0.969 
0.965 
0.962 
0.958 
0.955 
0.952 
0.948 
0.945 
0.942 
0.939 
0.935 
0.932 
0.929 
0.925 
0.922 
0.919 
0.916 
0.913 
0.909 
0.906 
0.903 
0.900 
0.897 
0.894 
0.890 
0.887 
0.884 
0.881 
0.878 
0.875 
0.872 
0.869 
0.866 
0.863 
0.860 
0.857 
0.854 
0.851 

NDH 
609.715 
744.444 
750.388 
769.064 
777.664 
787.974 
796.368 
804.963 
813.881 
825.795 
835.696 
843.274 
851.248 
859.356 
866.705 
871.590 
878.936 
884.307 
897.191 
898.263 
883.059 
844.717 
786.906 
691.412 
588.321 
504.042 
438.043 
400911 
362.001 
181.412 
205.090 
221.831 
233.357 
240.506 
244.907 
246.910 
217.536 
218.917 
213.633 
209.435 
204.227 
200.136 
196.248 
192.082 
188.024 
185.081 
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DH 
-273.490 
-281.400 
-276.840 
-277.682 
-272.461 
-270.608 
-266.287 
-266.084 
-260.519 
-263.991 
-258.920 
-258.709 
-256.185 
-250.717 
-246.875 
-245.311 
-245.485 
-242.156 
-244.609 
-238.620 
-238.517 
-235.333 
-132.000 
-109.660 
-112.125 
-74.329 
-11.067 
40.121 
70.794 
91.083 
102.972 
111.377 
117.164 
120.753 
122.963 
123.969 
124.785 
124.976 
124.331 
124.734 
124.127 
123.580 
122.632 
121.545 
120.009 
118.531 

Termograma 3 de la temperatura a 303.15 K. 

Xt 
0.350 
0.699 
1.047 
1.394 
1.739 
2.084 
2.427 
2.768 
3.109 
3.448 
3.787 
4.124 
4.459 
4.794 
5.127 
5.459 
5.790 
6.119 
6.448 
6.775 
7.101 
7.425 
7.749 
8.071 
8.392 
8.712 
9.030 
9.347 
9.663 
9.978 
10.292 
10.604 
10.915 
11.225 
11.534 
11.841 
12.148 
12.453 
12.756 
13.059 
13.360 
13.660 
13.959 
14.257 
14.553 
14.849 

Mt 
0.996 
0.993 
0.989 
0.986 
0.982 
0.979 
0.975 
0.972 
0.969 
0.965 
0.962 
0.958 
0.955 
0.952 
0.948 
0.945 
0.942 
0.939 
0.935 
0.932 
0.929 
0.925 
0.922 
0.919 
0.916 
0.913 
0.909 
0.906 
0.903 
0.900 
0.897 
0.894 
0.890 
0.887 
0.884 
0.881 
0.878 
0.875 
0.872 
0.869 
0.866 
0.863 
0.860 
0.857 
0.854 
0.851 

NDH 
677.715 
719.444 
731.388 
744.064 
751.664 
761.974 
770.368 
777.963 
790.881 
800.795 
807.696 
813.274 
816.248 
820.356 
823.705 
832.590 
843.936 
855307 
897.191 
898.263 
883.059 
844.717 
786.906 
691.412 
588.321 
504.042 
438.043 
400911 
362.001 
181.412 
205.090 
253.831 
239.357 
242.506 
232.907 
226.910 
222.536 
217.917 
212.633 
208.435 
204.227 
199.136 
197.248 
193.082 
189.024 
185.081 
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DINÁMICA DE PARTÍCULAS DISIPATIVAS 

 

Los valores calculados para llevar a cabo las Dinámicas DPD a cada temperatura se 

muestran a continuación: 

 

 

 

𝜒&'�288K C H W 

C 0   

H 27.452 0  

W 8.536 -0.603 0 

 

𝜒&'�293K C H W 

C 0   

H 26.796 0  

W 8.252 -0.559 0 

 

𝜒&'�298K C H W 

C 0   

H 26.165 0  

W 7.979 -0.519 0 

 

𝜒&'�303K C H W 

C 0   

H 25.558 0  

W 7.717 -0.482 0 

 

𝜒&'�308K C H W 

C 0   

H 24.972 0  

W 7.466 -0.448 0 

Fragmentos C!HD� HSO!Na HEO 

Volumen (Å¡) 691.98 691.6 172.7 
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𝑎&'288K C H W 

C 25   

H 121.081 25  

W 54.876 22.889 25 

 

 

𝑎&'293K C H W 

C 25   

H 118.786 25  

W 53.881 23.042 25 

 

 

𝑎&'298K C H W 

C 25   

H 116.578 25  

W 52.926 23.183 25 

 

 

𝑎&'303K C H W 

C 25   

H 114.452 25  

W 52.009 23.312 25 

 

 

𝑎&'308K C H W 

C 25   

H 112.404 25  

W 51.130 23.431 25 
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