
I.	
  Energy	
  and	
  Heat
A.	
  Definitions:
	
   1.	
  Temperature	
  measures	
  avg.	
  kinetic	
  energy.
	
   2.	
  Heat:	
  energy	
  transferred	
  from	
  one	
  object	
  to	
  another	
  due	
  to	
  a	
  difference	
  in	
  temperatures.	
  
	
   	
   a.	
  (from	
  high	
  temperatures	
  to	
  low	
  temperatures)	
  
	
   3.	
  System:	
  what	
  you	
  are	
  focusing	
  on.
	
   4.	
  Surroundings:	
  the	
  environment	
  of	
  the	
  system.
	
   5.	
  Measuring	
  energy:
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   a.	
  Units:	
  Joules	
  (J)	
  or	
  calorie	
  (cal)
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   b.	
  1	
  cal	
  =	
  4.184	
  J
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   c.	
  Heat	
  (q)	
  is	
  a	
  difference	
  in	
  energy
	
  	
  	
  	
  	
  	
   6.	
  Exothermic	
  =	
  energy	
  released
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  7.	
  Endothermic	
  =	
  energy	
  absorbed

II.	
  Specific	
  Heat
A.	
  Specific	
  Heat	
  (c	
  or	
  Cp):	
  the	
  amount	
  of	
  heat	
  needed	
  to	
  increase	
  one	
  gram	
  of	
  a	
  substance	
  by	
  1°C.	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  
Units:	
  J/g°C.	
  	
  (Water:	
  4.184	
  J/g°C	
  or	
  1	
  cal/g°C)
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  Good	
  heat	
  conductors	
  have	
  low	
  specific	
  heat.
	
  	
  	
  	
   2.	
  Equation	
  to	
  determine	
  heat	
  transfer:	
  	
  q=mcΔT	
  or	
  q=mcTf-­‐Ti

	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   a.	
  Mass	
  (grams)	
  (m)
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   b.	
  	
  Ability	
  to	
  absorb	
  heat	
  (specific	
  heat)	
  (c)
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   c.	
  Change	
  in	
  temperature	
  (°C)	
  (ΔT	
  or	
  Tf-­‐Ti)
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   	
   i.	
  Tf	
  =	
  final	
  temperature;	
  Ti	
  =	
  initial	
  temperature
	
   3.	
  Example:	
  How	
  much	
  heat	
  (in	
  kJ)	
  is	
  needed	
  to	
  warm	
  250.0	
  mL	
  of	
  water	
  from	
  25.0°C	
  to	
  95.0°C.	
  	
  	
  (1g	
  
water=1mL	
  water)
q	
  =	
  (m)(c)(ΔT)
	
  	
  	
  =	
  (250.0	
  g)(4.184	
  J/g°C)(95.0-­‐25.0°C)
	
   =	
  73,200	
  J
	
   =	
  73.2	
  kJ
	
   4.	
  Example:	
  2010	
  calories	
  of	
  heat	
  is	
  added	
  to	
  50.0g	
  of	
  water.	
  	
  If	
  the	
  temperature	
  of	
  the	
  water	
  was	
  
initially	
  25.0°C,	
  what	
  is	
  the	
  final	
  temperature?
q	
  =	
  (m)(c)(ΔT)
	
  	
  	
  =	
  (250.0	
  g)(4.184	
  J/g°C)(95.0-­‐25.0°C)
	
   =	
  73,200	
  J
	
   =	
  73.2	
  kJ
B.	
  Measuring	
  Heat	
  Transfer	
  
	
   1.	
  Calorimeter:	
  insulated	
  container	
  used	
  to	
  measure	
  a	
  change	
  in	
  temperature	
  caused	
  by	
  another	
  
object.
	
   2.	
  Heat	
  of	
  the	
  reaction	
  is	
  transferred	
  to	
  the	
  water.
	
   3.	
  Thus,	
  you	
  can	
  measure	
  the	
  heat	
  of	
  a	
  reaction	
  by	
  measuring	
  the	
  heat	
  change	
  of	
  water.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  4.	
  qwater	
  =	
  -­‐	
  qrxn

5.	
  Example:	
  A	
  calorimeter	
  contains	
  100.00	
  g	
  of	
  water	
  at	
  22.4°C.	
  	
  A	
  75.25	
  g	
  sample	
  of	
  Al	
  at	
  99.3°C	
  is	
  placed	
  in	
  
a	
  calorimeter.	
  	
  The	
  substances	
  reach	
  a	
  final	
  temp	
  of	
  32.9°C.	
  	
  Find	
  the	
  specific	
  heat	
  of	
  Al.	
  	
  
qAl	
  =	
  mAl	
  x	
  cAl	
  x	
  ∆T,	
  we	
  are	
  looking	
  for	
  c.	
  	
  
qwater	
  =	
  -­‐qAl

mwater	
  x	
  cwater	
  x	
  ∆T	
  =	
  -­‐(mAl	
  x	
  cAl	
  x	
  ∆T)
(100.00g)(4.184	
  J/g°C)(32.9-­‐22.4°C)	
  =	
  -­‐(75.25g)(CAl)(32.9-­‐99.3°C)
	
  4390	
  J	
  =	
  -­‐(75.25	
  g)(CAl)(32.9-­‐99.3°C)
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CAl	
  =	
  0.879	
  J/g°C
III.	
  Phase	
  Changes

A.	
  Phase	
  Change	
  Change	
  of	
  state	
  
	
  	
  	
  	
   1.	
  Energy	
  is	
  used	
  to	
  overcome	
  the	
  intermolecular	
  forces	
  involved.
	
   2.	
  Melting,	
  vaporization	
  and	
  sublimation	
  absorb	
  energy.
	
   3.	
  Freezing,	
  condensation	
  and	
  deposition	
  release	
  energy.
	
   4.	
  They	
  do	
  not	
  involve	
  a	
  change	
  in	
  temperature.
	
   5.	
  Kinetic	
  energy	
  stays	
  the	
  same	
  and	
  potential	
  energy	
  changes.
B.	
  Vaporization	
  and	
  Condensation
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  Molecules	
  escape	
  the	
  liquid	
  phase	
  from	
  the	
  surface	
  of	
  the	
  liquid	
  and	
  becomes	
  a	
  gas	
  (vapor)�
	
   	
   a.	
  Rate	
  of	
  evaporation	
  will	
  increase	
  if	
  the	
  energy	
  increases.
	
   2.	
  Liquid-­‐vapor	
  equilibrium
	
   	
   a.	
  Molecules	
  of	
  vapor	
  become	
  liquid	
  by	
  colliding	
  with	
  the	
  liquid’s	
  surface	
  
	
   	
   b.	
  Liquid	
  molecules	
  that	
  have	
  enough	
  energy	
  will	
  leave	
  the	
  system.
	
   	
   c.	
  In	
  a	
  closed	
  container,	
  the	
  rate	
  of	
  condensation	
  to	
  vaporization	
  will	
  eventually	
  become	
  equal.	
  	
  
	
   3.	
  Vapor	
  Pressure
	
   	
   a.	
  Pressure	
  of	
  gas	
  above	
  a	
  liquid.
	
   	
   b.	
  Vapor	
  pressure	
  increases	
  as	
  temperature	
  increases	
  (more	
  gas	
  particles	
  present).
	
   4.	
  	
  Boiling	
  Point:	
  amount	
  of	
  kinetic	
  energy	
  required	
  to	
  change	
  liquid	
  to	
  gas.	
  	
  
	
   	
   a.
C.	
  Freezing	
  and	
  Melting
	
   1.	
  Freezing	
  point:	
  temperature	
  when	
  a	
  liquid	
  becomes	
  a	
  solid.	
  	
  
	
   2.	
  Melting	
  point	
  is	
  the	
  opposite.
	
   3.	
  Not	
  affected	
  by	
  external	
  pressure.
	
   4.	
  FYI:
D.	
  Sublimation	
  &	
  Deposition
	
   1.	
  Sublimation:	
  bypassing	
  the	
  liquid	
  phase.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
   	
   a.	
  Examples:	
  iodine	
  crystals	
  and	
  dry	
  ice.	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   b.	
  In	
  this	
  case,	
  solids	
  have	
  vapor	
  pressure.
	
   2.	
  	
  	
  Deposition:	
  gas	
  to	
  solid.
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   a.	
  Ex:	
  water	
  vapor	
  to	
  snow.

IV.	
  Energy	
  changes	
  during	
  a	
  change	
  of	
  state
A.	
  	
  During	
  a	
  change	
  in	
  state,	
  the	
  temperature	
  stays	
  constant,	
  but	
  there	
  is	
  a	
  transfer	
  in	
  energy.
B.	
  You	
  can	
  calculate	
  it	
  using	
  the	
  following	
  equations:
	
  	
  	
  	
  	
  	
   1.	
  Between	
  the	
  solid	
  and	
  liquid	
  phases,	
  use:
	
   	
   a.	
  q=mΔHfus	
  	
  (ΔHfus=	
  heat	
  of	
  fusion)	
  	
  

b. (ΔHfus	
  for	
  water	
  =	
  334	
  J/g	
  or	
  80.0	
  cal/g)
c. Since	
  freezing	
  is	
  exothermic,	
  q	
  is	
  negative	
  for	
  freezing.

	
   2.	
  Between	
  the	
  liquid	
  and	
  gas	
  phases,	
  use:
	
   	
   a.	
  q=mΔHfus	
  	
  (ΔHfus=	
  heat	
  of	
  fusion)	
  	
  

b. (ΔHfus	
  for	
  water	
  =	
  2260	
  J/g	
  or	
  540.	
  cal/g)
c. Since	
  condensing	
  is	
  exothermic,	
  q	
  is	
  negative	
  for	
  condensing.

It's	
  Getting	
  Hot	
  in	
  Here....So	
  Let's	
  Measure	
  it!	
  	
  	
  Thermodynamics	
  Ch.	
  16

http://www.chem.purdue.edu/gchelp/liquids/vpress.html
http://www.chem.purdue.edu/gchelp/liquids/vpress.html


V.	
  Ways	
  to	
  Show	
  Phase	
  Changes
A.	
  Every	
  substance	
  has	
  different:
	
  	
  	
   1.	
  heat	
  capacities
	
  	
  	
  	
   2.	
  melting	
  points
	
  	
  	
  	
   3.	
  boiling	
  points
B.	
  Graphs	
  are	
  used	
  to	
  show	
  phase	
  changes
C.	
  Heating	
  (going	
  up)	
  and	
  cooling	
  (going	
  down)	
  curves:
	
  	
  	
  	
   1.	
  Plots	
  temperature	
  (y-­‐axis)	
  v.	
  time	
  (x-­‐axis)
	
  	
  	
   2.	
  You	
  can	
  label	
  the	
  phases	
  and	
  phase	
  changes	
  based	
  on	
  the	
  slopes!
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   	
   a.	
  Changing	
  temperatures	
  are	
  single	
  phases	
  (slanted)	
  (lowest=solid,	
  middle=liquid,	
  highest=gas	
  for	
  
heating).	
  	
  
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   	
   i.	
  KE	
  changes,	
  PE	
  stays	
  the	
  same
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   	
   b.	
  No	
  change	
  in	
  temperature	
  (flat	
  regions)	
  are	
  phase	
  changes	
  (lowest=melting	
  point,	
  
highest=boiling	
  point	
  for	
  heating).	
  	
  Two	
  phases	
  exist	
  at	
  a	
  time!
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   	
   i.	
  PE	
  changes,	
  KE	
  stays	
  the	
  same
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
   c.	
  For	
  cooling,	
  it’s	
  the	
  opposite!
D.	
  PUTTING	
  IT	
  ALL	
  TOGETHER!!!
	
   1.	
  If	
  the	
  temperature	
  change	
  includes	
  a	
  phase	
  change,	
  include	
  energy	
  of	
  the	
  phase	
  change	
  in	
  the	
  
calculation	
  

a. Find	
  the	
  steps	
  that	
  you	
  need	
  to	
  take	
  (how	
  many	
  times	
  does	
  the	
  slope	
  change?)
b. Calculate	
  q	
  for	
  EACH	
  step!
c. Add	
  them	
  together!

	
   2.	
  Example:	
  How	
  much	
  energy	
  is	
  required	
  to	
  change	
  30.0	
  g	
  of	
  water	
  vapor	
  at	
  109°C	
  to	
  water	
  at	
  28.0°C?
How	
  many	
  steps	
  are	
  there?	
  (csteam=2.01J/g°C	
  and	
  cice=2.03J/g°C)
1.	
  vapor	
  from	
  109°C→100°C	
  (q1)	
   2.	
  condensing	
  (q2)	
   3.	
  liquid	
  from	
  100°C→28°C	
  (q3)
qtotal	
  =	
  q1	
  +	
  q2	
  +	
  q3

q1	
  =	
  (30.0	
  g)(2.01	
  J/g°C)(100-­‐109)°C	
  =	
  -­‐500	
  J
q2	
  =	
  (30.0	
  g)(-­‐2260	
  J/gram)	
  =	
  -­‐67800	
  J
q3	
  =	
  (30.0	
  g)(4.184	
  J/g°C)(28.0-­‐100)°C	
  =	
  -­‐9040	
  J
qtotal	
  =	
  -­‐500	
  J	
  +	
  -­‐67800	
  J	
  +	
  -­‐9040	
  J=	
  -­‐77300	
  J
	
  	
  	
  	
  	
  	
  	
  =	
  negative	
  because	
  it	
  is	
  exothermic

VI.	
  Thermochemistry
A.	
  Thermochemistry:	
  the	
  study	
  of	
  heat	
  exchange	
  in	
  a	
  chemical	
  reaction
B.	
  Enthalpy	
  (H):	
  measures	
  the	
  energy	
  of	
  a	
  system.	
  	
  ∆H	
  depends	
  on	
  the	
  initial	
  and	
  final	
  enthalpy.
	
   1.	
  Exothermic	
  reactions:	
  -­‐	
  ∆H	
  ,	
  energy	
  released	
  (product),	
  feels	
  “hot”
	
   	
   a.	
  NOTE:	
  combustion	
  rxns	
  are	
  EXO!!!
	
   2.	
  Endothermic	
  reactions:	
  +∆H	
  ,	
  energy	
  absorbed	
  (reactant),	
  feels	
  “cold”
C.	
  Spontaneous:	
  	
  reactions	
  that	
  can	
  occur	
  under	
  certain	
  conditions	
  without	
  any	
  help.
D.	
  Entropy	
  and	
  Spontaneity
	
   1.	
  Entropy	
  (S)
	
   	
   a.	
  Measurement	
  of	
  disorder	
  	
  
	
   	
   b.	
  Spontaneous	
  when	
  increasing	
  in	
  disorder	
  (order	
  to	
  disorder).	
  ∆S	
  =	
  +
E.	
  Gibbs	
  Free	
  Energy:	
  determines	
  the	
  overall	
  spontaneity	
  of	
  a	
  reaction.
	
  	
  	
  	
  	
  1.	
  Uses	
  enthalpy	
  and	
  entropy	
  to	
  do	
  so.
	
  	
  	
  	
  	
  2.	
  ∆G	
  =	
  ∆H	
  –	
  T∆S
	
  	
  	
  	
  	
  3.	
  Spontaneous	
  if	
  ∆G	
  =	
  –
Table:	
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