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C3H8(g) + 5O2(g) →3CO2(g) + 4H2O(g)  ,    ∆H = -2056 kJ
انتظار می رود kJ 2056 انرژی به شکل گرما در فشار ثابت آزاد شود. اگر بخواهیم با یک 
 2074 kJ دستگاه مناسب انرژی آزاد شده را به شکل کارمفید اندازه گیری و ذخیره کنیم، به مقدار
می رسد که تفاوت آشکاری با H∆ واکنش دارد (درواقع بیشتر از مقدار H∆ واکنش است). پرسش 
این است که منشأ این نابرابری چیست؟ این نابرابری وابسته به کدام کمیت ترمودینامیکی است؟ این 

انرژی که به شکل کار مفید می تواند در دسترس قرار گیرد، چه نام دارد؟
برای پاسخ به این پرسش ها از قانون دوم ترمودینامیک کمک می گیریم که در آن از افزایش 
آنتروپی سامانه به عنوان کاهش کیفیت انرژی (و برعکس) یاد می شود. S<0∆ برای یک واکنش هم ارز 

با کاهش کیفیت انرژی و S>0∆ برای یک واکنش هم ارز با افزایش کیفیت انرژی است.
خودبه خودی  انجام  جهت  تعیین  در  مهم  عامل  دو  واکنش  یک   ∆S و   ∆H که  می دانید 
تلفیق  با  توانست  نیست! ویلاردگیبس  تابلو راهنما همیشه آسان  این دو  با  اما کار کردن  واکنش اند؛ 
آنها در یک معادله، به یک کمیت ترمودینامیکی جدید دست یابد. این کمیت، تغییر انرژی آزاد گیبس 
(G∆) واکنش نام دارد. کار کردن با این کمیت به عنوان یک تابلو راهنما برای پیش گویی جهت انجام 

خود به خودی واکنش ها به مراتب آسان تر از کارکردن با دو تابلو راهنمای H∆ و S∆ است.
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میزانی از کاهش یا 
افزایش کیفیت انرژی

انرژی ای که به شکل کار 
مفید می توان درنظر گرفت.

همهٔ انرژی داد و ستد شده 
بین سامانه واکنش و محیط

نـوزدهم،  سدهٔ  اواسط  در 
نـام  بـه  آمـریکـایی  فیـزیک دان 
ویلاردگیبس (1903ــ1839) با 
توانست  ارزندهٔ خود  تلاش های 
قوانین ترمودینامیک را به شکلی 
واکنش های شیمیایی  در  بنیادی 
سال هـای  در  او  کند.  پیـاده 
مقـالـه هـای   1878 تـا   1876
آنها  در  و  منتشر  طولانی  بسیار 
نام  بـه  یک کمیّت ترمودینامیکی 
به  تـا  آزاد را معرفی کرد  انرژی 
جهت  دربـارهٔ  بتوان  آن  کمک 
خود به خودی بودن واکنش های 

شیمیایی اظهارنظر کرد.

واکنش سوختنی متان در اجاق گاز خود به خود 
پیش می رود.

براساس این رابطه در دما و فشار ثابت و معین، هنگامی که G>0∆ باشد، واکنش در آن دما 
و فشار خودبه خودی است و اگر G <0∆ باشد، واکنش درآن دما و فشار غیرخودبه خودی است.

با این توصیف، واکنش های خودبه خودی واکنش هایی اند که با انجام شدن، کار مفید در اختیار 
ما قرار می دهند و به همین دلیل به آنها کارزا1 می گویند. در حالی که واکنش های غیرخودبه خودی 
واکنش هایی اند که برای انجام شدن پیوسته به کارمفید نیاز دارند و به آنها کارگیر2 می گویند. مانند:

2H2(g) +O2(g) → 2H2O(l)  , ∆G=-474/2 kJ (کارزا)
2H2O(l) → 2H2(g) +O2(g)  , ∆G=+474/2 kJ (کارگیر)

اتاق،  فشار  و  دما  در  اکسیژن  و  هیدروژن  گازهای  به  مایع  آب  تبدیل  واکنش  که  کنید  توجه 
واکنشی غیرخودبه خودی است؛ بنابراین برای انجام شدن نیاز به یک منبع کارمفید دارد. این واکنش 

در فرایند برقکافت3 به کمک یک منبع الکتریکی انجام می شود (شکل ٢٩).
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اما هنگامی که G = 0∆ است، گفته می شود فرایند یا واکنش به تعادل رسیده است. در این 
شرایط:

∆G=0 → ∆H = T∆S   →  Tتعادل = H
S

∆
∆

پیش از این دیدید که یکی از فرایندهای تعادلی، فرایند تبخیر و دیگری فرایند ذوب یک مادهٔ 
خالص در دما و فشار ثابت است.

برای نمونه هنگامی که آب خالص در C°100 و atm 1 به بخار تبدیل می شود، 0= تبخیرG∆ و 
تبخیر T∆S = تبخیرH∆ است.

از این  رو اگر kJ 41/1+= تبخیرH∆ باشد:

 ∆Sتبخیر = Hتبخیر / J / JK
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0> تبخیرS∆ نشان می دهد که در فرایند تبخیر آنتروپی افزایش می یابد.

شکل 2٩ــ برقکافت آب، نمونه ای از یک واکنش غیر خودبه خودی

گاز اکسیژن گاز هیدروژن  


