
El calor, energía en tránsito

Hemos mencionado que cuando interactúan dos cuerpos a dife-
rentes temperaturas, se produce un flujo de energía dirigido del más
caliente al más frío. Inicialmente, se pensó que el calor era una sus-
tancia contenida en los cuerpos y que la temperatura era una medi-
da de su concentración. La teoría del calórico hacía ver al calor como
un fluido y a la diferencia de temperaturas como un motor que ponía
dicho fluido en movimiento. Esta teoría debió descartarse por mu-
chas razones, una de ellas es el razonamiento debido al conde Rum-
ford (1753 – 1814):

“Estando encargado, últimamente, de dirigir la perforación de los
cañones en los talleres del arsenal militar de Munich, me quedé sor-
prendido ante el enorme grado de calor que adquiere dicha arma de
bronce en corto tiempo, al ser horadada, y con el calor aún más in-
tenso (mucho mayor que el del agua hirviendo, como comprobé ex-
perimentalmente) de las virutas metálicas separadas por el barre-
no...”. “¿De dónde viene el calor, producido de hecho en la operación
mecánica arriba mencionada?”

Luego de realizar otras experiencias a fin de convencerse de la
inexistencia de otras posibles fuentes de la “sustancia calor”, conclu-
ye: “Y al analizar el asunto, no debemos olvidar la circunstancia más
notable: que la fuente de calor generado por fricción aparece, en es-
tos experimentos, como inagotable.” “Apenas resulta necesario agre-
gar que todo aquello que un cuerpo o sistema de cuerpos aislado
puede continuar suministrando sin limitación, no puede, de manera
alguna, ser una sustancia material, y me parece extremadamente di-
fícil, si no imposible, imaginar algo capaz de producirse y comuni-
carse como el calor en estos experimentos, a no ser MOVIMIENTO.”

Dado que el calor es una forma de energía en tránsito (o una for-
ma de intercambiar energía), sus unidades deberán ser o bien joules,
o ergios, o algún equivalente. Como hemos visto la noción de calor
no estaba asociada a la de energía sino a la de cambio de tempera-
tura por ello se definió una unidad de calor llamada caloría de la si-
guiente manera:

La caloría (cal) es la cantidad de calor necesaria para elevar la
temperatura de un gramo de agua en un grado (específicamen-
te entre 14,5 ºC y 15,5 ºC)

Años después de esta definición y suponiendo que debía existir
una relación entre trabajo y energía, un científico e industrial inglés
llamado James Joule (1818 - 1889), mediante ingeniosos y precisos
experimentos logró medir la equivalencia entre el calor y otras for-
mas de energía. En 1850, estableció: 

“La cantidad de calor capaz de hacer que una libra de agua au-
mente en un grado de la escala Fahrenheit [2] es igual a una fuerza
mecánica capaz de levantar 838 libras perpendicularmente con el
suelo a una altura de un pie, y puede ser convertida en ella”. 

Es decir que Joule mostró que es posible calentar cierta cantidad
de agua, ya sea mediante la entrega de calor o mediante un valor
equivalente de trabajo. Teniendo en cuenta que Joule llamaba fuerza
mecánica a la energía mecánica, y haciendo las transformaciones de
unidades correspondientes, se puede notar que el cálculo realizado
por él coincide, con muy poco error, con los que se efectuaron pos-
teriormente y que dan las siguientes equivalencias:

1J = 0,2388459 cal, y 1 cal= 4,1868 J .

Calor y temperatura

4

__________________________________________

[2] La energía que aumenta en un grado Fahrenheit la temperatura de una libra de
agua se conoce como BTU (british thermal unit), unidad que aún se usa en nuestro
país y en los Estados Unidos.
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El dispositivo de la figura es un esquema de uno de los caloríme-
tros utilizados por Joule. Al caer, las pesas hacen girar las paletas
que calientan el agua. Es posible calcular el trabajo entregado por las
paletas al agua.

Podemos resumir lo dicho respecto del calor y la temperatura en
lo siguiente :

La temperatura de cada cuerpo se relaciona con la energía ci-
nética de los átomos y moléculas que lo componen. Por otra
parte, la energía que se transfiere de un cuerpo a otro por el so-
lo hecho de encontrarse a diferentes temperaturas se denomina
calor. (Cabe mencionar que antes y después de la transferencia,
esta energía se almacena en diversas formas: energía cinética
de las partículas, uniones químicas, etc.)

Distintos intercambios de calor 

El calor es la energía intercambiada por dos cuerpos a diferentes
temperaturas. Por convención diremos que el calor entrante o absor-
bido por un sistema se considera positivo y el cedido o saliente será
negativo.

Cuando un cuerpo intercambia energía con el entorno se produ-
cen modificaciones en las variables que caracterizan su estado (pre-
sión, volumen, temperatura, color, resistencia eléctrica, etc.). Si el in-
tercambio ha sido sólo en forma de calor, se tiene una manera de
medirlo a través de algunos de sus efectos sobre las variables de es-
tado del sistema. Los más notorios son:

a) Variación de temperatura: cuando un cuerpo intercambia calor
y no se producen cambios de estado de agregación ni reacciones
químicas, la cantidad de calor intercambiada (Q) y la variación de
temperatura producida son, como aproximación, directamente pro-
porcionales.

La constante C (mayúscula) es característica de cada cuerpo, se
denomina capacidad calorífica y sus unidades son: 

[C]= J/ºC = J/K ,ó bien, [C]= cal/ºC = cal/K
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Pesas

Paletas fijas

Paletas móviles

Termómetro

Poleas

Dispositivo que usó Joule para el experimento con el que calculó el equivalente
mecánico del calor.

Q C T= . ∆



Por ejemplo, si la capacidad calorífica de cierto cuerpo es
400 cal/ºC, eso significa que si absorbe 400 calorías su temperatura
se eleva en un grado centígrado y si cede la misma cantidad de ca-
lor su temperatura desciende un grado centígrado.

Se verifica experimentalmente, que las cantidades de calor que
deben intercambiar masas distintas de una misma sustancia para
producir la misma variación de temperatura, son directamente pro-
porcionales a esas masas, siendo la constante de proporcionalidad
un valor característico de cada sustancia en un determinado estado
de agregación (sólido, líquido o gaseoso) que se denomina calor es-
pecífico sensible (“específico” significa por unidad de masa) y que
designaremos con c (minúscula). De modo que podemos escribir:

A partir de la expresión anterior resulta:

Las unidades de c son:
[c]= J/(kg.ºC ) , ó bien [c]= cal/(g.ºC).

De la definición antigua de caloría se desprende que el calor espe-
cífico del agua líquida es 1 cal/(g.ºC ) ó bien 4,18 J/(g.ºC).

Cálculo del calor específico del hielo a partir de los datos del grá-
fico de la izquierda, para un sistema conformado por 800 gramos de
hielo. 

Dos observaciones respecto del calor específico:

• El calor específico de los sólidos y los líquidos es aproxima-
damente constante pero varía un poco con la temperatura y la
presión.

• En el caso de sustancias en estado gaseoso, veremos más
adelante que el calor específico depende de la forma en que se
realiza el intercambio de calor. No es lo mismo el calor específi-
co de un gas cuando absorbe calor manteniendo constante su
volumen que si lo hace a presión constante, o de cualquier otro
modo. En el caso de los líquidos y sólidos esta observación no
es necesaria porque la mayoría de los procesos se realizan a pre-
sión constante, y además los sólidos y los líquidos son poco
compresibles.

Calor y temperatura
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b ) Cambio de estado de agregación

Todas las sustancias puras pueden presentarse en estado sólido,
líquido o gaseoso. La materia puede presentarse en diferentes esta-
dos de agregación (a veces se dice simplemente estado o fase) se-
gún las condiciones de presión y temperatura. El estado de agrega-
ción en que se encuentra la sustancia a presión atmosférica normal
y temperatura ambiente depende de la sustancia. Por ejemplo, a
temperatura ambiente el mercurio es un metal líquido y el hierro un
metal sólido. En las mismas condiciones el agua se encuentra en es-
tado líquido y el metano en estado gaseoso.

A una determinada presión y temperatura las sustancias tienen un
cambio de estado de agregación: pasan de sólido a líquido, de líqui-
do a gaseoso, etc . Si se mantiene fija la presión exterior:

• el cambio de estado de agregación se produce a una tempe-
ratura fija para cada sustancia y cada cambio de fase. 

• la temperatura permanece constante durante el cambio de
estado de agregación.

• una masa dada de una cierta sustancia intercambia una can-
tidad de calor fija para cada cambio de estado de agregación.

La cantidad de calor que por unidad de masa intercambia una sus-
tancia (que ya está a la temperatura de cambio de fase), para cam-
biar de estado de agregación, se denomina calor específico latente [3]

y se designa con L:

Sus unidades son: [L]= J/kg , kcal/kg , etc.
Nótese que aquí el signo de este calor no lo da la ecuación, sino

que debe asignárselo mediante una convención.

A presión atmosférica normal (1 atmósfera), la temperatura de fu-
sión (o solidificación) del agua es 0 ºC y la de vaporización (o conden-
sación) 100 ºC. El calor de fusión del agua (Lf ) es 80 cal/g y el de va-
porización (Lv ) es 540 cal/g. Si cambia la presión exterior cambian to-
dos estos valores. Así, el hielo sometido a una presión mayor que
una atmósfera funde a menos de 0 ºC y el punto de vaporización del
agua líquida crece o decrece según la presión exterior crezca o de-
crezca. En lugares geográficos a gran altura sobre el nivel del mar, la
presión atmosférica es menor a una atmósfera y el agua hierve a
temperaturas menores que 100 ºC.
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Cambios de estados de agregación. En los cambios de fase indicados de izquierda a
derecha, el sistema aborbe calor ( Q es positivo); en los cambios de fase indicados de de-
recha a izquierda el sistema cede calor ( Q es negativo).  

L
Q

m
=

__________________________________________

[3] Dado que el pasaje de un estado al otro es equivalente energéticamente en am-
bos sentidos queda claro que el calor de fusión del hielo es el mismo que el de soli-
dificación del agua y así lo mismo para los otros cambios de estado.

LÍQUIDOSÓLIDO GASEOSO
fusión

solidificación

vaporización

condensación

volatilización o sublimación

sublimación inversa

Cuando un gas se convierte en líqui-
do no por disminución de la tempera-
tura, sino por aumento de la presión,
el proceso toma el nombre de licue-
facción en vez de condensación. Si la
vaporización ocurre en la superficie
de un líquido, se llama evaporación;
si sucede en toda la masa, ebullición.
Y se habla de líquidos volátiles, cuan-
do se evaporan con facilidad, como
la acetona.



A continuación graficamos la temperatura en función del calor ab-
sorbido por un sistema formado por 100 gramos de hielo que inicial-
mente está a −20 °C.

c) El sistema reacciona químicamente

En general cuando se producen reacciones químicas en un siste-
ma se produce un intercambio de calor con el medio. Las reacciones
en las que el sistema cede calor (como la combustión de alcohol) se
llaman reacciones exotérmicas, cuando el sistema absorbe calor del
medio exterior (como la formación de H2O) se las llama endotérmi-
cas.

En algunos casos se requiere un aporte pequeño de energía inicial,
para producir una reacción exotérmica. Por ejemplo la combustión
de la mezcla de nafta y aire en los cilindros de un auto es provocada
por una chispa que salta entre los terminales de la bujía.

Una reacción de mucho interés es la combustión que es una reac-
ción química entre el combustible (nafta, leña, carbón, etcétera) y el
oxígeno. 

La cantidad de calor que se requiere por unidad de masa de uno
de los compuestos de la reacción se conoce como calor específico de
combustión, y lo designaremos con Lcomb.

El valor calórico que aparece en los envases de los alimentos y en
las dietas, es un calor específico de combustión, indica la cantidad de
energía que se obtiene por unidad de masa del alimento que inter-
viene en el metabolismo.

El organismo utiliza esta energía para mantener la temperatura
corporal y para otras funciones metabólicas, tales como el manteni-
miento del ritmo cardíaco o la función cerebral. Por supuesto que
también se utiliza parte de esa energía para transformarla en energía
mecánica, es decir para que la persona se mueva o realice esfuerzo
y trabajo musculares.

Calor y temperatura
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Calorimetría: las formas de medir calores

Una manera sencilla de medir experimentalmente el calor especí-
fico sensible, el calor específico latente o el de combustión de una
sustancia, es mediante el uso de calorímetros. 

Calorímetro de mezclas: es un recipiente con paredes que no per-
miten el intercambio de calor con el exterior (se las llama adiabáti-
cas) en el que pueden mezclarse distintas sustancias. En general, una
de las sustancias es agua cuyo calor específico es conocido. La tem-
peratura de la mezcla se mide mediante un termómetro que se intro-
duce en el calorímetro. El sistema cuenta con un agitador que permi-
te homogeneizar la temperatura de la mezcla más rápidamente.

Se introduce en el calorímetro una masa de agua conocida (magua),
se espera que alcance el equilibrio con las paredes del calorímetro y
se mide su temperatura Ti agua.

Si ahora se echa en el calorímetro una masa conocida (msust) de al-
guna sustancia de la cual se desea conocer su calor específico, a una
temperatura inicial (Ti sust) distinta de la del agua, el agua y la sustan-
cian intercambiarán calor hasta alcanzar una temperatura final de
equilibrio (Tequil).

Si se desprecia el intercambio de calor de las paredes del recipien-
te, el agitador y el termómetro (la capacidad calorífica del caloríme-
tro puede considerarse despreciable) y se consideran también des-
preciables el intercambio de calor con el ambiente (por tratarse de un
recipiente adiabático) entonces podemos escribir:

Esta expresión permite determinar el calor específico de la sustan-
cia, siempre y cuando no hayan cambios de estados de agregación
de las sustancias intervinientes.

Supongamos que colocamos en un calorímetro 1 litro de agua a
temperatura ambiente (25 ºC) y una pieza de cobre de 5000 g de ma-
sa a 90 ºC. Nos interesa saber la temperatura final de equilibrio del
sistema. Suponemos que la presión atmosférica es la normal.

Por un lado vamos a suponer que no se producen reacciones quí-
micas significativas entre el agua y el cobre y, por otra parte, sabe-
mos que la temperatura final del sistema deberá ser intermedia en-
tre las de sus componentes, por lo cual no esperamos que suceda
ninguna transformación física (no se producirá ningún cambio de es-
tado de agregación porque a esas temperaturas el plomo sigue sien-
do sólido y la temperatura de ebullición del agua a 1 atmósfera es
100 ºC, es decir superior a los 90 ºC). Haciendo el balance de calores
intercambiados:

El calor específico del cobre y del agua pueden buscarse en las ta-
blas y resultan 0,092 cal/(g.ºC) y 1 cal/(g.ºC) , respectivamente. La ma-
sa de agua es 1000 g (pues la densidad del agua es de 1 kg/l) y la de
la pieza de cobre es dato. En cuanto a las temperaturas iniciales de
ambas son dato y, si bien no conocemos las temperaturas finales, sa-
bemos que ambas sustancias alcanzarán la misma temperatura al
llegar al equilibrio (Tequil). Por lo tanto:
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Tenemos una ecuación con una sola incognita (Tequil ); podemos
calcular el valor de la temperatura final del sistema:

En la figura de la izquierda se grafica la temperatura del agua y del
cobre en función del calor que intercambian.

Supongamos que la misma pieza de cobre del ejemplo anterior es
colocada en el calorímetro, pero en vez de haber agua líquida en él,
se han colocado 1000 g de hielo a –10 ºC. 

Recordemos que a presión atmosférica normal, que es la que su-
pondremos para esta experiencia, el hielo funde a 0 ºC.

Nuevamente queremos saber la temperatura de equilibrio del sis-
tema, pero esta vez el problema se ha complicado pues es posible
que en el proceso el hielo (todo o una parte de él) se funda. En otras
palabras, no sabemos a priori cual será el estado final del sistema.

Es claro que para efectuar un análisis completo necesitamos ade-
más de los calores específicos del agua líquida y del cobre sólido, ya
usados en el ejemplo anterior, el calor específico del hielo y su calor
latente de fusión: chielo = 0,5 cal / (g.ºC ); Lfusión hielo = 80 cal / g.

Hay tres casos posibles:

1) Una temperatura final menor a 0 ºC, en cuyo caso seguiríamos
teniendo hielo y cobre en el sistema.

2) Una temperatura final de 0 ºC, en cuyo caso podríamos tener: 
• hielo y cobre (el cobre llega a cero grados cediendo justo el ca-

lor necesario para elevar la temperatura del hielo de –10 ºC a 0 ºC)
• hielo, agua líquida y cobre (si el cobre cede más calor que 

el necesario para llevar el hielo a cero grado pero no el suficiente
para fundir todo el hielo)

• agua líquida y cobre (si el cobre cede justo la suma del c a l o r
necesario para llevar el hielo a cero grados y del calor necesario
para fundir todo el hielo)

3) Una temperatura final mayor a 0 ºC, en cuyo caso tendríamos
solo agua líquida y cobre en el sistema.

Si suponemos que la temperatura final del sistema es menor a 
0 °C, el balance de energía es similar al del ejemplo anterior pues
no habría cambio de fase alguno:

¡Pero el resultado obtenido es absurdo! Partimos de la suposición
de una temperatura final menor que 0 ºC y obtuvimos una mayor. La
conclusión es que se descarta el primer caso.

Calor y temperatura
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el cambio de fase del hielo



Calculemos cuánto calor absorbe el hielo hasta llegar a 0 °C:

Luego de absorber las primeras 5 kilocalorías cedidas por el cobre,
el hielo sigue absorbiendo energía que le permite cambiar de fase.
En esta parte del proceso la temperatura del agua no cambia.

Supongamos que la temperatura final del sistema fuera 0 ºC,
¿cuánto cuánto calor habría cedido el cobre?

¿Alcanza este calor para llevar el hielo de –10 ºC a 0 ºC y luego fun-
dirlo por completo? Sabemos que en la primera etapa, para llegar a
cero grados, el hielo absorbe 5 kilocalorías; nos falta calcular el calor
que debería absorber el hielo en la etapa en que se funde todo:

El calor que cede el cobre para alcanzar los 0 ºC no es suficiente
para fundir todo el hielo porque éste necesita absorber en total 
85 kilocalorías y la pieza de cobre entrega sólo 41,4 kilocalorías. La
conclusión a la que arribamos es que la temperatura final del siste-
ma será de 0 ºC, no todo el hielo se fundirá.

¿Qué parte del hielo se funde? Para contestar esta pregunta debe-
mos realizar el balance de energía teniendo en cuenta que solo par-
te de la masa de hielo se convierte en agua:
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En resumen, el hielo está inicialmente a menor temperatura que la
pieza de cobre, por eso la energía fluye desde el cobre hacia el hielo.
A lo largo de todo el proceso el agua absorbe íntegramente el calor
que el cobre cede ya que el sistema está aislado térmicamente y la
capacidad calorífica del calorímetro pueda considerarse desprecia-
ble. El proceso concluye cuando llegan al equilibrio térmico, es decir,
cuando todas las partes del sistema llegan a una única temperatura
final de equilibrio.

Al absorber las primeras 5 kilocalorías el hielo llega a 0 °C. Calcu-
lemos cuál es la temperatura del cobre Tr en ese momento:

Como el cobre está todavía a más de cero grados, le sigue cedien-
do calor al hielo, que al absorberlo empieza a derretirse sin cambiar
su temperatura.

¿Hasta cuándo entregará calor el cobre?
Hasta que ambos alcancen el equilibrio térmico, es decir, cuando

el cobre también alcance la temperatura de cero grados; para eso el
cobre debe entregar en total 41,4 kilocalorías.

Entonces, el hielo a cero grados (que ya absorbió 5 kilocalorías)
absorberá otras 36,4 kilocalorías con las que se derretirán 455 gra-
mos de hielo. De los 1000 gramos iniciales de hielo, se funden sólo
455 gramos y los 545 gramos restantes quedan en estado sólido.

Así es que, en el estado final, el sistema está conformado por 
455 gramos de agua líquida, 545 gramos de hielo y la pieza de
5000 gramos de cobre, todo a una temperatura de equilibrio de 0 ºC.

A continuación se vuelca toda esta información en un gráfico que
da la temperatura del agua y del cobre en función del calor intercam-
biado.

Calor y temperatura
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Gráfico de la temperatura de cada uno de los componentes del sistema en función del intercambio de calor entre ambos.
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