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1. Nociones intuitivas y curiosidades históricas

Antes del inicio del siglo XVIII exist́ıan básicamente dos hipótesis fundamentales
sobre la explicación f́ısica para las variaciones de temperatura. Una de ellas argumentaba
que los cambios de temperatura debido al contacto se deb́ıan a la existencia de un fluido,
el calórico, de consistencia muy suave, casi etéreo, que permeaŕıa la materia y fluiŕıa de
un cuerpo a otro. Aśı un cuerpo caliente aumentaŕıa la temperatura de un cuerpo fŕıo,
tal cual un trapo mojado humedece un trapo seco si son puestos en contacto. Como en
ese entonces siquiera exist́ıa una ley de conservación de enerǵıa, esa visión parećıa ser
suficiente.

Otros, más experimentalistas, buscaban relacionar los aumentos de temperatura con
la ejecución de trabajo mecánico, una visión bastante intuitiva, dada la evidente obser-
vación de que los cuerpos se calientan debido al rozamiento: al refregar una mano contra
la otra, por ejemplo. Dada la visión moderna vista en el caṕıtulo de Teoŕıa Cinética, es
asombroso saber que, mucho tiempo antes, el propio Newton llegó a decir que “el calor
es una consecuencia del minúsculo movimiento de todas las part́ıculas que componen un
cuerpo macroscópico”. Él no estaba correcto, pero se acercó much́ısimo de la realidad,
porque en verdad el movimiento se relaciona con la enerǵıa interna, como se vé en el
caṕıtulo de Teoŕıa Cinética.

Solamente en finales del siglo XVIII que Benjamin Thomson (Conde de Rumford, en
la Bavaria) percibió un relación cualitativa importante y sistemática entre ejecución de
trabajo y el calor. Su trabajo consist́ıa en supervisar el proceso de perforación de cañones
de bronce. El procedimiento es similar a la actuación de un taladro doméstico. Dado un
caño macizo de bronce, una mecha de material duro y afilado gira y corta el material a
ser perforado. Debido al rozamiento y a las altas velocidades alcanzadas, ambos metales
pueden calentarse much́ısimo, donde no parece haber un ĺımite superior para la tempe-
ratura, pudiendo inclusive a acercarse del punto de fusión del agua. Notamos que este
efecto f́ısico aparentemente desimportante, tiene importancia fundamental en la historia
de la civilización: este hecho es lo que permite obtener fuego a partir del rozamiento
entre trozos de madera. Esta falta de un ĺımite superior es absolutamente contradictoria
con la hipótesis de un fluido calórico, que debeŕıa obedecer la ley de conservación de
masa.

Una versión cuantitativa de la relación entre aumentos de temperatura debido a la
ejecución de trabajo mecánico son debidas a un cervecero y cientista amador, James
Joule, que publicó sus trabajos durante la décadda de 1840. El principio de conservación
de enerǵıa en la forma moderna ha sido formulada por Hermann von Helmholtz en 1847,
que reconoćıa todos los fenómenos conocidos en aquel entonces. “La cantidad de enerǵıa
en la naturaleza es tan eterna e inalterable como la cantidad de materia. Expresada en
esa forma, llamo a esa ley general de Principio de Conservación de la Enerǵıa”.
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2. Calor: enerǵıa en tránsito

Al dia de hoy, se interpreta el calor como una forma de transferir enerǵıa de un cuerpo
a otro. A continuación, vamos relacionar la cantidad de calor entregada a un cuerpo con
su variación de temperatura a través de experimentos sencillos.

Para eso, se utiliza una fuente de calor, como una llama, o una chapa eléctrica o
un horno caliente, para entregar calor a una cierta cantidad de substancia y medir sus
cambios de temperatura. Con eso, observamos que

I Tomando una substancia (por ejemplo el agua), vemos que para llevar 1 litro de
agua al punto de hervor se necesita la mitad del calor que es necesario para herbir
2 litros. De aqui se concluye que la cantidad de enerǵıa transferida en forma de
calor debe ser proporcional a la cantidad de masa: Q∝m.

II Podemos tomar una misma masa de una dada substancia y entregar diferentes
cantidades de calor y observar las diferencias de temperaturas alcanzadas, donde
se observa que, tanto mayor la cantidad de calor entregada, mayor será la diferencia
de temperatura, o sea Q∝ ∆T .

III Si ahora fijamos una cantidad de masa, podemos observar que para aumentar 1
grado de temperatura, las diferentes substancias requieren diferentes cantidades de
calor. O sea, cada substancia tiene una capacidad propia para recibir enerǵıa en
forma de calor, a lo que se llama calor espećıfico c de un material.

A pesar de que dichas leyes emṕıricas no puedan ser generalizadas, de manera que
permita calcular la cantidad de calor intercambiado con una substancia para cualquier
rango de temperaturas, es posible encontrar buenas aproximaciones válidas, que pueden
ser ampliamente utilizadas en ingeneŕıa. Para eso, hacemos dos grandes separaciones:
entre Gases Ideales por un lado y sólidos y ĺıquidos por el otro.

2.1. Sólidos y ĺıquidos

La aplicación de los experimentos descriptos a una substancia nos lleva a concluir
que la cantidad de calor transferida a un cuerpo puede ser determinada por

d′Q = c(T )mdT (1)

Qif = ∫

Tf

Ti
c(T )mdT (2)

En general, el calor espećıfico c(T ) es una función de la temperatura, a pesar de que
puede ser aproximado para una constante si los intervalos de temperatura no son muy
grandes y las temperaturas no son excesivamente bajas (cerca del 0 K). Las dimensiones
del calor espećıfico pueden ser obtenidas despejandolo de la ecuación (2)

c =
Q

m∆T
(3)

[c] =
J

kgK
=

J

kg oC
(4)

(5)

2.2. Cambios de fase

Sabemos que cuando las substancias reales son sometidas a cambios de temperatura,
eventualmente puede producirse una transición de fase, o sea un cambio de estado f́ısico,
sea de sólido a ĺıquido (y vice-sersa) o ĺıquido a vapor (y vice versa).
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Durante los procesos de cambio de fase, el cálculo de la cantidad de calor es totalmente
distinto. De la experiencia diaria de ponerse a calentar el agua para un mate, notamos
que la temperatura crece mientras se entregue calor hasta que llega a aproximadamente
100 oC, cuando empieza a hervir. Luego, la temperatura permanece constante, a pesar
de que la llama permanece prendida y la entrega de calor no es interrumpida. La entrega
de calor no produce cambios de temperatura y por lo tanto no puede ser descrita por la
ec. 2.

De la experiencia, notamos que

I Si fijamos la cantidad de masa, notamos que las diferentes substancias cambian
de fase a diferentes temperaturas y requieren diferentes cantidades de calor para
producirse dicho cambio de fase. En cambio al concepto de calor espećıfico, las
diferentes substancias difieren por sus calores latentes de cambio de fase L.

II Si fijamos una cantidad de masa y una dada substancia, el cambio de fase ĺıquido-
vapor requiere una cantidad de calor diferente del cambio de fase sólido-ĺıquido.
Aśı que en general Lvaporiz ≠ Lfusion.

III Si fijamos la substancia y el proceso, vemos que la cantidad de calor requerida para
producir el cambio de fase es proporcional a la cantidad de substancia, o sea de su
masa.

Aśı que podemos concluir que en los procesos de cambio de fase las substancias inter-
cambian calor tal que

Q =mLtrans (6)

donde Ltrans es el calor latente de la transformación y m es la masa que cambió de fase.
La dimensión del calor latente es J/kg.

En los problemas prácticos, cuando una substancia pasa a un estado más energético,
por ejemplo sólido a ĺıquido y ĺıquido a gas, entones Ltrans > 0, porque se le entrega
calor a la substancia. En los casos inversos, la condensasión del valor a ĺıquido y la
solidificación, Ltrans < 0 porque es el sistema que entrega calor.

2.3. Gases Ideales

Como se ha visto en el caṕıtulo anterior, el trabajo ejecutado por (sobre) un gas difiere
según el camino termodinámico realizado por el mismo. Análogamente, las cantidades de
calor intercambiadas siguen una relación sencilla solamente en algunos pocos procesos.
Por ejemplo, en los procesos isóbaros e isócoros el intercambio de calor de un sistema
gaseoso puede ser determinado via las ecuaciones

1. Proceso a Preśıon constante:

d′Q = ncPdT → QP = ncP (Tf − Ti) (7)

.

2. Proceso a Volumen constante:

d′Q = ncV dT → QV = ncV (Tf − Ti) (8)

.

Donde n es el número de moles del gas y cP y cV son los calores espećıficos (molares)
a presión y volumen constante, respectivamente. Sus unidades son J/molK.

Debemos notar que la relación entre intercambio de calor y variación de temperatura
para un gas ideal no es para nada general. Por ejemplo, si tomamos los procesos descritos
en el caṕıtulo anterior, vemos que en el proceso adiabático, hay cambios de temperatura
mientras que no hay intercambio de calor; en contra partida, en el proceso isotérmico
la temperatura se mantiene constante, mientras el sistema intercambia calor con una
fuente térmica.
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3. Equivalente mecánico del calor

Los experimentos de James Joule (divulgados en el correr de la década de 1850),
ocurrieron al largo de muchos años, con diferentes variaciones de parámetros. Teńıan
siempre el mismo objetivo en comun: elevar la temperatura de un ĺıquido ejecutando
trabajo mecánico y sin transferir calor al mismo. Esto se hace por ejemplo con un proceso
de agitación, como el mostrado en la figura 1. La cáıda de una masa desde una altura
h hace mover un conjunto de palas que agitan un ĺıquido, causando turbulencia. El
ĺıquido está contenido en un recipiente adiabático y en contacto con un termómetro. El
experimento consiste en medir la diferencia de temperatura del ĺıquido en seguida de la
cáıda de la masa.

Figura 1: Esquema t́ıpico de los experimentos de Joule

La enerǵıa incial del sistema puede ser considerada la enerǵıa potencial gravitacional
de la masa, o sea

Eg =Mgh (9)

Usando la ley de conservación de enerǵıa, la hipótesis de Joule fue suponer que esta
enerǵıa debeŕıa ser entregada en forma (al menos equivalente) de calor al cuerpo, tal que

Q =mc∆T (10)

A partir de medidas de transferencias de calor, se define la caloŕıa como la enerǵıa
necesaria para subir 1oC una masa de 1 g de agua pura. Los experimentos de Joule
permiten obtener el equivalente mecánico para la caloŕıa a través de la enerǵıa mecánica
Eg, que resultó ser Eg = 4,186 Joules. Aśı, emṕıricamente, podemos determinar que

Eg = Q (11)

4,186J = 1 cal (12)

Otras medidas equivalentes fueron hechas por Lord kelvin en su viaje de luna de miel
en Estados Unidos. Visitó las cataratas del Niágara y constató que hab́ıa una diferencia
en la temperatura media de las águas de arriba (más tranquilas) y las de abajo (agitadas
por la turbulencia).
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Sus resultados y conclusiones estaban correctos a la luz de la Teoria Cinética (mayor
velocidad media de las part́ıculas implica en mayor temperatura absoluta). Otra impor-
tante causa del calientamiento de los cuerpos via trabajo se debe al rozamiento, el cual
en el caso de un ĺıquido se conoce como viscosidad.

4. Primera Ley de la Termodinámica

El dispositivo de Joule permite elevar la temperatura sin entregar calor, o sea, de
forma adiabática y a volumen constante, realizando lo que él llamó trabajo adiabático
a volumen constante. Él también observó que este trabajo puede ser ejecutado por una
fuerza conservativa, como el caso de la fuerza gravitacional. Como se sabe, el trabajo
de una fuerza conservativa es independiente del camino, y es igual a la variación de la
enerǵıa potencial entre los estados inicial y final.

Emṕıricamente, se observa que las diferentes formas de entregar dicho trabajo adiabáti-
co a volumen constante (variando sea la masa o la altura) llevan a la misma variación
de temperatura. Eso lleva a la idea de existencia de una enerǵıa, que debe ser función
solo de los estados inicial y final.

Para ver eso, vamos a considerar dos estados termodinámicos arbitrariamente elegidos
I y II y analizar dos caminos distintos que conectan dichos estados, como se ve en la
figura 2.

Figura 2: Diagrama PV conectando los estados i y f.

Existem infinitos procesos que pueden conectar los estados i con el estado f.

A A través del camino 1+2:

1 Adición de calor a Volumen constante hasta una estado intermediario (Pα, Tα, Vi).

2 Compresión adiabática con consumo de trabajo mecánico, hasta alcanzar el
estado f .

B A través del camino 3+4:

3 Compresión adiabática con consumo de trabajo mecánico, hasta alcanzar el
estado (Pβ, Vf , Tβ).

4 Adićıon de calor a Volumen constante, hasta alcanzar el estado f .

En la práctica, vemos que es posible alcanzar el estado f con intercambio de calor
o con intercambio de trabajo. La primera ley de la termodinámica afirma entonces que,
independientemente del camino, existe una cantidad que solo depende de los estados
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inicial y final, que es la enerǵıa interna, y que representa la suma de los intercambios de
enerǵıa via calor y trabajo, o sea

∆U = Ufinal −Uinicial = Q +W (13)

Se define entonces una enerǵıa interna como una función de estado: es indepen-
diente del camino, depende solo de los estados. Calor y trabajo por su vez, no son
funciones de estado, sino de los procesos, respresentando enerǵıa que cruza las fronteras
del sistema, y no una propiedade interna del mismo.

Sobre la convención de signos. Las cantidades Q y W representan flujos de enerǵıa
hacia o desde un sistema, y por lo tando puede ser positiva o negativa, según el referencial
que tomamos. En este curso, tomaremos que

Q > 0 cuando el sistema gana enerǵıa, siendo un calor entrante.

Q < 0 cuando el sistema pierde enerǵıa, siendo un calor saliente.

W < 0 cuando ∆V > 0, el sistema realiza trabajo sobre el ambiente y por lo tanto
pierde enerǵıa.

W > 0 cuando ∆V < 0, el ambiente realiza trabajo sobre el sistema, el cual gana
enerǵıa.

No confundir función de estado, como la enerǵıa interna, U = U(P,V, T,N, ...), con
una ecuación de estado, como la ecuación de gas ideal PV = nRT que representa una
relación emṕırica entre las variables termodinámicas.

5. Contacto térmico e intercambio de calor

Considere un sistema termodinámico formado por un tanque de paredes ŕıgidas y
adiabáticas. Dicho sistema se conoce como un caloŕımetro, como por ejemplo un tanque
de espumaplast, o un termo de tomar mate. Considere que este caloŕımetro contiene una
masa MA de un ĺıquido a una temperatua inicial conocida TAi . Un otro cuerpo, de masa
MB y que inicialmente se encuentra a una temperatura TBi es inserido en el tanque,
pasando a estar en contacto térmico con el ĺıquido. La experiencia muestra que, cuando
TBi ≠ TAi el sistema total alcanzará una temperatura de equilibrio, que estará entre la
franja TBi y TAi (Ver figura 3). Analizando el sistema global A +B, observamos que el
tanque es adiabático y de paredes ŕıgidas, por lo tanto no realiza trabajo ni intercambia
calor con el ambiente. O sea,

∆U = ∆UA +∆UB (14)

∆U = 0 (15)

∆Ua = −∆Ub (16)

el sistema A intercambia enerǵıa con el sistema B, pero ambos juntos constituyen un
sistema aislado.

Por otro lado, podemos analizar el primer principio para cada uno de los dos subsis-
temas.

∆UA = QA +WA (17)

∆UB = QB +WB (18)

Si consideramos que las variaciones de volumen debido a la dilatación térmica es muy
pequeña (mucho menor que las dimensiones del tanque) se puede decir que ninguno de
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Figura 3: Esquema experimental para un buen contacto térmico y intercambio de calor

los dos subsistemas realiza o consume trabajo, so sea WA = WB = 0. De ah́ı se puede
concluir que

QA = −QB (19)

QA +QB = 0

∑
j

Qj = 0 (20)

Donde la última expresión es una generalización de la pa expresión es una generalización
para un número indefinido de curpos y procesos. Junto con las leyes emṕıricas obteni-
das en las secciones anteriores, quedamos con una expresión que permite determinar la
temperatura de equilibrio.

QA =MAcA(Teq − TAi ) (21)

QB =MBcB(Teq − TBi ) (22)

MAcA(Teq − TAi ) +MBcB(Teq − TBi ) = 0 (23)

Podemos usar esta ecuación para determinar, por ejemplo, la temperatura de equili-
brio, a partir de las propiedates de los cuerpos A y B. Despejando para Teq,

Teq =
(MAcA)T

A
i + (MBcB)TBi

MAcA +MBcB
(24)

Vemos que la temperatura de equilibrio puede ser entendida como una media pon-
derada de las temperaturas iniciales de los cuerpos, donde los pesos son los productos
Mc de los cuerpos, que se conoce como Capacidad Térmica C = Mc. El caso de que
los cuerpos sean de la misma substancia y tengan la misma masa, la temperatura de
equilibrio es precisamente la mitad del intervalo [TAi , TBi ].

Alternativamente, la misma expresión puede ser usada para determinar la capacidad
térmica de un caloŕımetro, cuando se mide la temperatura de equilibrio. Cuando adicio-
namos agua caliente a un termo que está inicialmente a temperatura ambiente, el agua
entregará parte de su enerǵıa al propio termo, hasta que sus paredes internas alcancen
un estado de equilibrio térmico con el agua. Para eso, considere que el cuerpo A es el
caloŕımetro, y C =MAcA es su capacidad térmica, mientras que el cuerpo B es el agua,
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cuyos datos iniciales se suponen conocidos. Aśı,

Teq =
CT ai + (Mbcb)T

b
i

C +Mbcb
(25)

Si medidmos la temperatura de equilibrio, podemos despejar C de la ec. anterior y
determinar la capaciadad térmica.

C =
Mbcb(T

b
i − Teq)

(Teq − T ai )
(26)

6. La capacidad térmica de gases ideales

Podemos considerar que las expresiones 7 y 8 son expresiones emṕıricas para el cálculo
del calor intercambiado con un gas para dos procesos espećıficos, pero nada se comentó
sobre la relación que debe existir entre las constantes cP y cV .

Para tanto, vamos a analizar el siguiente problema. Consideremos un sistema termo-
dinámico compuesto de n moles de gas ideal, que se encuentra en el estado A. Como se
muestra en el diagrama PV de la figura 4, el estado A pertenece a una curva hipérbola
que conecta todos los puntos de misma temperatura TA, la isoterma. Ahora queremos
llevar este sistema a una temperatura mayor TB > TA, y cuya isoterma también es mos-
trada en la figura. Podemos hacer eso de muchas formas, pero dos en particular: a V cte
o a P cte; vamos a comparar los dos casos a través de la primera ley.

Figura 4: Diagrama PV de dos procesos: isóbaro e isócoro

1. V = cte. En este caso, alcanzaŕıamos la isoterma TB con más alta presión en el
estado (PB, VA, TB), con PB > PA. Aplicando la primera ley, vemos que W1 = 0 y
por lo tanto este proceso se lleva a cabo con una entrega de calor, por lo tanto:

dU1 = dQ1 (27)

dU1 = ncV dT (28)

La segunda expresión dice que la enerǵıa interna debe ser función de la tempe-
ratura. Para una substancia cualquier, el calor espećıfico puede ser función de su
volumen y de su temperatura. Sin embargo, es un hecho emṕırico que el calor
espećıfico de los gases ideales es función solamente de su temperatura, y por lo
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tanto la enerǵıa interna de un gas ideal es función solamente de su temperatura,
o sea U = U(T ). Este es un importante resultado de la termodinámica, que tiene
diversas consecuencias.

Además, como el cambio de enerǵıa interna es independiente del proceso, podemos
concluir que, de forma general

dU = ncV dT

U(T ) = U(To) + n∫
T

To
cV (T )dT (29)

donde U(To) es una constante, que depende del referencial de enerǵıa elegido. Por
ejemplo, podemos asociar el punto de 0 K como el punto de enerǵıa interna cero,
de manera que

U(T ) = n∫
T

0
cV (T )dT (30)

Que es más imple, pero no una forma general.

2. P = cte. En este caso, alcanzaŕıamos la isoterma TB con la misma presión en el
estado (PA, VC , TB), con VC > VA. Aplicando la primera ley, vemos que

dU2 = d′Q2 + d′W2 (31)

dU2 = ncPdT − PdV (32)

Recién hemos llegado a la conclusión de que la enerǵıa interna es una función solo
de la temperatura. Y los estados B y C comparten la misma temperatura. Por
lo tanto la diferencia de enerǵıa interna asociada a estos 2 procesos debe ser la
misma, o sea

∆U = UB(TB) −UA(TA) (33)

que solo depende de las temperaturas inicial y final, no del camino. Por lo tanto
podemos decir que dU1 = dU2.

Entonces podemos escribir

cV dT = cPdT − PdV (34)

Ahora podemos usar la ecuación de gas ideal para obtener una ecuación que solo
dependa de dT . Tomando la diferencial total de la ecuación de Gas ideal y usando la
regla del producto,

d(PV ) = d(nRT ) (35)

PdV + V dP = nRdT (36)

dU2 = CPdT − (nRdT − V dP ) (37)

La última expresión es bastante general, pero si el proceso 2 es a P cte entonces
dP = 0 y entonces PdV = nRdT . Sustituyendo

ncV dT = ncPdT − nRdT (38)

ndT (cV +R − cP ) = 0 (39)

cP − cV = R (40)

Donde se obtiene que la diferencia entre los calores espećıficos es exatamente la
constante de los gases, que es un número positivo, por lo tanto también se concluye que
cP > cV . O sea, para subir 1 grado de temperatura, el proceso es a P cte requiere más
calor que el proceso a V cte.
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7. Expansión Libre de un gas ideal. U = U(T )
En esta sección vamos a analizar un experimento para demonstrar, en su ĺımite

de validez, la afirmativa de que, para un gas ideal, la enerǵıa interna solo depende
de la temperatura, donde se encontró la ecuación 30. Para ello, consideremos el sistema
mostrado en la figura 5. Una ampolla de vidrio está dividida entre dos volúmenes iguales,
separados por una válvula. La ampolla está inmersa en un ĺıquido, donde se garantiza
el equlibrio térmico con ambas partes de la ampolla. Todo eso está contenido en un
recipiente de paredes ŕıgidas y adiabáticas. Inicialmente, el gas ocupa un solo lado de la
ampolla y la válvula está cerrada. El lotro lado de la ampolla se encuentra al vaćıo, o
sea a presión nula. Un termómetro monitora la temperatura del ĺıquido. El experimento
consite en abrir la válvula, permitiendo que el gas ocupe todo el volumen de la ampolla
y observar la variación de temperatura del agua. El resultado experimental es que, en el
ĺımite de un gas ideal, la temperatura del agua permanece constante.

Figura 5: Esquema experimental para la expansión libre de un gas ideal

Llamando G al gas y A al agua, vemos que el sistema completo no intercambia calor,
ni tampoco ejecuta trabajo con su entorno, aśı que por construcción la primera ley nos
dice que la enerǵıa interna del sistema completo no cambia durante el proceso

∆U (A+G) = QA+G
+WA+G

= 0 (41)

∆U (A+G) = ∆UA
+∆UG (42)

∆UA
= QA

+WA (43)

∆UG
= QG

+WG (44)

(45)

Además, ni el gas ni el agua por separado ejecutan trabajo: el agua no fluye y el gas
se expande contra el vaćıo (no hay un pistón que le ejerce una fuerza en contra). O sea
WA =WG = 0, lo que lleva a

QG
= −QA (46)

que es un resultado similar a lo que fue obtenido con el análisis del contacto térmico.
Esta expresión dice que podeŕıa existir una entrega de calor desde el gas hacia el agua,
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pero el experimento no observa una variación de temperatura del agua, y por lo tanto
QG = 0, o sea,

∆UG
= 0 (47)

De esto se concluye que la temperatura del gas permanece constante durante el proceso,
aśı como su enerǵıa interna.

Moraleja: La expansión libre de un gas ideal no modifica su temperatura ni tampoco
su enerǵıa interna.
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