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H∆(: هنگامی كه یك مول از ماده ای تصعید  5   ــ آنتالپی استاندارد تصعید)  تصعید 

شود،  تغییر آنتالپی این فرایند را آنتالپی استاندارد تصعید آن ماده می نامند. یخ خشك 

 CO2 كربن  دی اكسید جامد( در فشارهای معمولی به طور مستقیم تصعید می شود و به گاز(
           تبدیل می شود. 

CO2)s( → CO2)g(                         ∆H    25kJ.mol-1= تصعید   

6   ــ میانگین آنتالپی پیوند: همان طور كه می دانید، اتم های هیدروژن در مولكول 

دو   اتمی هیدروژن)H2( با یك پیوند كووالانسی قوی به هم متصل شده اند. برای شكستن 

برای شكستن  كه  می دهد  نشان  انرژی مصرف شود. تجربه  باید  كووالانسی  پیوند  این 

 436 kJ ،و تبدیل آن به دو مول اتم هیدروژن گازی H2)g( پیوندهای موجود در یك مول

انرژی لازم است. 

H-H)g(  +  436kJ → 2H)g(

به kJ.mol-1 436 انرژی گسستن پیوند یا آنتالپی پیوند H-H گفته می شود. این 

كمیت را به صورت زیر نشان می دهند: 

 ∆HH-H= 436kJ.mol-1

مولكول متان  )CH4( را درنظر بگیرید، آیا انرژی لازم برای شكستن همۀ پیوندهای 

C-H در این تركیب یكسان است؟ بی تردید خیر )چرا؟(؛ از این رو واژۀ میانگین آنتالپی 

پیوند برای پیوندهایی همچون C-H مناسب تر به نظر می رسد. 

در جدول 4 میانگین آنتالپی پیوند برای برخی از پیوندهای كووالانسی داده شده 

است.

kJ.mol-1 جدول ٤ میانگین آنتالپی پیوند برخی از پیوندهای كووالانسی برحسب

آنتالپیپیوندآنتالپیپیوند

H-H436C - H412

N-N163O-O146

O-H463C - C348

پیوندهای چندگانه

C=C612C   ≡  C837

N ≡  N944O=O496
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تعیین گرمای واكنش های شیمیایی
یا  گرماده  كه  واكنش هایی  شده اید؛  آشنا  بسیاری  شیمیایی  واكنش های  با  تاكنون 

گرماگیرند. شاید این پرسش در ذهن شما مطرح شده باشد كه گرمای یك واكنش چگونه 

اندازه گیری می شود؟ گرمای یك واكنش را می توان به روش مستقیم یا غیرمستقیم تعیین كرد. 

گرماسنجی روش مستقیم اندازه گیری گرمای یک واكنش
اثر  برهم  مناسب  در شرایط  را  واكنش دهنده ها  از  مقداری  باید  مستقیم  روش  در 

داد و گرمای واكنش را به طور مستقیم اندازه گیری كرد. برای این منظور دستگاهی به نام 

گرماسنج به كار می رود. گرماسنج دستگاهی است كه برای اندازه گیری گرمای مبادله شده 

در یك واكنش شیمیایی به كار می رود. شما می توانید با استفاده از یك ظرف مناسب كه 

با محیط بیرون گرما مبادله نكند، یك گرماسنج ساده بسازید. مثلاً می توانید از یك لیوان 

پلاستیكی استفاده كنید. به این نوع گرماسنج، گرماسنج لیوانی هم می گویند. به شكل   8 

توجه كنید، این شكل گرماسنج ساده ای را نشان می دهد كه برای اندازه گیری گرمای یك 

واكنش در فشار ثابت به كار برده می شود. 

یك ظرف  در  واكنش دهنده  یك  محلول  یا  آب  معینی  مقدار  گرماسنج شامل  این 

عایق بندی شده است. در این گرماسنج یك دماسنج و یك هم زن نیز قرار دارد. پیش از 

انجام واكنش، دمای اولیۀ آب یا محلول اندازه گیری می شود. بعد از اضافه كردن مادۀ دوم 

و انجام واكنش موردنظر، دمای نهایی آب هم اندازه گیری می شود و با استفاده از اختلاف 

دمای پیش و پس از آزمایش، گرمای واكنش محاسبه می شود. 

در شكل 9 گرماسنج دیگری نشان داده شده است كه برای اندازه گیری گرمای یك 

واكنش در حجم ثابت به كار برده می شود. از این نوع گرماسنج برای اندازه گیری گرمای 

سوختن یك ماده استفاده می كنند. گرماسنج بمبی، نامی است كه به این نوع گرماسنج 

داده شده است. در گرماسنج بمبی، محفظۀ انجام واكنش )بمب فولادی( درون یك حمام 

حال  در  پیوسته  به طور  دما  هم گون شدن  منظور  به  این حمام  درون  آب  دارد.  قرار  آب 

به هم خوردن است. پس از برقراری جریان برق و هم زمان با سوختن نمونه، گرمای آزاد 

شده سبب گرم   كردن بمب و در نتیجه گرم شدن آب و افزایش دمای حمام آب می شود. با 

اندازه گیری پیوستۀ دمای آب درون حمام و با استفاده از ظرفیت گرمایی اجزای سازندۀ 

 ـ  شامل حمام آب، میلۀ هم زن، بدنه، دماسنج، محفظۀ احتراق و میله های اتصال  ـ ـ  گرماسنج ـ

كه برای هر گرماسنج مقداری ثابت است و محاسبه ای ساده، می توان گرمای حاصل از 

واكنش سوختن را محاسبه كرد. 

گرماسنج  یك     8 شكل 
گرماسنج  این  از  لیوانی. 
گرمای  اندازه گیری  برای 
ثابت  فشار  در  واكنش  یك 
برای  مـی شـود.  استفـاده 
گـرماسنـج  یــن  ا ساختـن 
كافی است دو لیوان یك بار 
قرار  هم  داخل  را  مصرف 
یونالیت  قطعه ای  با  و  داد 
درپوشی برای آن ساخت. 

شكل 9 گرماسنج بمبی كه 
انـدازه گـیـری دقـیـق  رای  ب
گرمای سوختن یك ماده در 
حجم ثابت به كار می رود.

هم زندماسنج

درپوش یونالیتی

لیوان یك بار 
مصرف
آب

دماسنج
هم زن

پوشش عایق
حمام آب

اكسیژن هوا

سیم آتش زن

نمونه

بمب
فولادی

اكسیژن با 
فشار بالا

میله های اتصال به 
برقِ سیم آتش زن
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فکر کنید
با استفاده از یك گرماسنج بمبی كدام كمیت قابل اندازه گیری است؟ E∆ )تغییر 

انرژی درونی( یا H∆ )تغییر آنتالپی واكنش(. برای یك گرماسنج لیوانی چه طور؟ 

روش های غیرمستقیم تعیین گرمای واكنش های شیمیایی 
گرمای بسیاری از واكنش های شیمیایی را نمی توان به طور مستقیم تعیین كرد. چون 

بسیاری از واكنش ها در شرایط بسیار سختی انجام می شوند. گاهی یك واكنش ممكن است 

بخشی از یك فرایند زیست شناختی پیچیده باشد و نتوان آن را به صورت یك واكنش جداگانه 

در آزمایشگاه انجام داد. گرمای چنین واكنش هایی از روش های غیرمستقیم تعیین می  شود. 

در بخش های قبلی با مفهوم تابع حالت آشنا شدید و آموختید كه آنتالپی، یك تابع 

حالت است و تغییر آن در یك فرایند فقط به حالت آغازی و پایانی فرایند بستگی دارد، 

بنابراین ممكن است كه یك واكنش شیمیایی را بتوان از چند مسیر مختلف انجام داد ولی 

تغییر آنتالپی واكنش در همۀ مسیرها یكسان است. 

واكنش تولید آمونیاك را درنظر بگیرید.  

3H2)g( + N2)g( → 2NH3)g(        ∆H  = -92kJ  

اگر با جزئیات این واكنش بیشتر آشنا شوید، خواهید دید كه واكنش به صورت نوشته 

شده در بالا انجام نمی شود بلكه واكنش طی چند مرحله روی می دهد. در این واكنش ابتدا 

هیدرازین )N2H4( تولید می شود و سپس آمونیاك به وجود می آید. 

           2H2  )g( + N2)g( → N2H4)g(               H∆ 1
0                                مرحلۀ یك 

           N2H4)g( + H2)g( → 2NH3)g(     H kJ∆ = −2 1830 مرحلۀ دو             

آن  برای  و  است  اندازه گیری  قابل  آمونیاك  به  هیدرازین  تبدیل  آنتالپی  تغییر 

با  اندازه گیری كنیم  را    H∆ 1
0 بخواهیم  اگر  ولی  آمده است.  به دست   H kJ∆ = −2 1830

مشكل روبه رو خواهیم شد. ولی به روش غیرمستقیم می توان گرمای واكنش تولید هیدرازین 

را محاسبه كرد. برای این منظور می توان از قانون هس استفاده كرد. این قانون به صورت 

زیر بیان می شود.

»اگر معادلۀ یك واكنش را بتوان  از جمع معادله های دو یا چند واكنش دیگر به دست 

H∆ همۀ واكنش های تشكیل  آورد، H∆ واكنش یاد شده را می توان  از جمع جبری مقادیر

دهندۀ آن، به دست  آورد«.

 به صورت زیر به دست می آید:  H∆ 1
0 بنابراین مقدار  

  H H H kJ H ( kJ) H kJ∆ = ∆ + ∆ ⇒ − = ∆ + − ⇒ ∆ = +1 2 1 192 183 910 0 0 0 0  
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مثال دیگری را درنظر بگیرید. فرض كنید كه شما می خواهید تغییر آنتالپی برای تشكیل 

كربن مونوكسید )CO( از عنصرهای تشكیل دهنده اش )كربن و گاز اكسیژن( را به دست آورید.

2C )s  ، گرافیت( +  O2)g( → 2CO)g(  

می دانید  كه  مقادیر آنتالپی استاندارد تشكیل برای تشكیل یك مول از مادۀ موردنظر 

است، بنابراین با تقسیم دو طرف معادله بر عدد 2 به معادله ای دست می یابیم كه طی آن 

یك مول كربن مونواكسید تولید می شود. نوشتن  ضرایب كسری در معادله های موازنه شده، 

اگرچه رایج نیست ولی در این مبحث محاسبه های عددی را ساده تر می كند، بنابراین: 

C )s ، گرافیت( O (g) CO(g)+ →2
1
2            

∆H=?                  

این واكنش را نمی توان به روش تجربی انجام داد. )چرا؟( ولی می توان تغییر آنتالپی 

تبدیل كربن به )g(CO2 و همچنین تغییر آنتالپی تبدیل )CO)g به CO2 را به راحتی به 

دست آورد. 

آنتالپی این دو فرایند به شرح زیر است:  

 C )s ، گرافیت(+  O2)g( → CO2)g(                     ∆H  = -394kJ

 CO(g) O (g) CO (g)+ →2 2
1
2

                         ∆H  = -283kJ 

 CO2)g( ،شكل 10 را با دقت نگاه كنید. همان طور كه در این شكل دیده می شود
در دو مرحله تشكیل می شود. مرحلۀ نخست تشكیل)CO)g است. برای این مرحله مقدار 

تجربی H∆ معلوم نیست. مرحلۀ دوم تبدیل)g(CO به )CO2)g است كه H∆ این مرحله 

از جمع   )CO2 به   C )تبدیل  كلی  واكنش  است. چون  اندازه گیری شده  مستقیم  به طور 

شكل 10  مراحل تشكیل CO2  از كربن و اكسیژن

∆H2 = −283kJ

∆H1= ?

CO2( )g

CO( )g

1
2

394 kJ∆H _=

O2( )g

1
2

O2( )g

O2( )g 1

2

C )s ،گرافیت(

ی
الپ
آنت
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واكنش های این دو مرحله به دست می آید، پس آنتالپی واكنش كلی هم از جمع آنتالپی های 

این دو مرحله به دست می آید. 

C )s ، گرافیت( O (g) CO(g)+ →2
1
2                    H∆ 1

0
 =?                   

CO(g) O (g) CO (g)+ →2 2
1
2

          H kJ∆ = −2 2830

C ) s  ، گرافیت( +  O2)g( → CO2)g(
  

∆H كل
  = -394kJ 

 ∆H  = كل H∆ 1
0
 +  H∆ 2

0
                                     

                                        -394 = H∆ 1
0  + (-283kJ)   

       H∆ 1
0
 = -111kJ                               

نمونۀ حل شده
آنتالپی استاندارد تشكیل متان، )g(CH4،  را  از كربن جامد )گرافیت( و گاز هیدروژن 

محاسبه كنید. 

C ) s  ، گرافیت( +  2H2)g( → CH4)g(
 

 

H∆ این واكنش می توانید از واكنش های زیر استفاده كنید.  برای محاسبۀ 

  1( C )s ، گرافیت(+  O2)g( → CO2)g)    H kJ∆ = −1 3940

       2(H (g) O (g) H O(l)+ →2 2 2
1
2  H kJ∆ = −2 2860

3( CH (g) O (g) CO (g) H O(l)+ → +4 2 2 22 2     H kJ∆ = −3 890 0

ر بـه این واكنش هـا دقت كنید، متوجه مـی شوید كـه نمی تـوان واكنش هـای  پاسخ: اگ

1 ، 2و 3 را باهم جمع كرد و معادلۀ مربوط به تشكیل متان را به دست آورد. براساس معادلۀ 

موردنظر، متان )CH4)g باید فراوردۀ واكنش باشد، در حالی كه در معادلۀ 3 متان یك 

واكنش دهنده است. پس باید معادلۀ 3 را وارونه كرد. وقتی كه معادلۀ واكنشی را وارونه 

H∆ آن واكنش هم تغییر می كند )چرا؟(. بنابراین واكنش 3 را وارونه  می كنید، علامت 

می كنیم. 

4 ( CO (g) H O(l) CH (g) O (g)+ → +2 2 4 22 2   H kJ∆ =4 89 0

به معادلۀ 4 دقت كنید. می بینید كه برای انجام این واكنش 2 مول آب نیاز است، 

منظور  این  برای  است.  نوشته شده  آب  مول  تولید 1  برای  فقط  واكنش 2  كه  در حالی 

 هم در دو ضرب  H∆ 2
 ضرایب استوكیومتری واكنش2 را در دو ضرب می كنیم؛ بنابراین، 

می شود. )چرا؟(

5 (    H (g) O (g) H O(l)+ →2 2 22 2   H H kJ∆ = × ∆ = −5 22 572 

+
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با این تغییرها می توان معادله های جدید 4 و 5 را با معادلۀ 1 جمع كرد تا معادلۀ 

واكنش كلی به دست بیاید. 

  1( C )s ، گرافیت(+  O2)g( → CO2)g(         ∆H  
١ = -394kJ

   4 ( CO (g) H O(l) CH (g) O (g)+ → +2 2 4 22 2       H kJ∆ =4 890

    

5(  H (g) O (g) H O(l)+ →2 2 22 2   H kJ∆ = −5 572

C )s ، گرافیت(+  2H2)g( → CH4)g(   ∆H              ? =كل

H H H H kJ∆ = ∆ + ∆ + ∆ = −1 4 5 76     

خود را بیازمایید
1ــ NO  و CO دو گاز آلوده كنندۀ هوا هستند كه از اگزوز خودروها خارج می شوند. 

یك شیمی دان محیط زیست از طریق واكنش زیر راه های تبدیل این گازها را به گازهای 

كم ضررتر بررسی كرده است.

CO(g) NO(g) CO (g) N (g)+ → +2 22 2 2            ∆H=?  

را  یاد شده  H∆ واكنش  زیر،  برای واكنش های  از اطلاعات داده شده   با استفاده 

محاسبه كنید.

1(     CO(g) O (g) CO (g)+ →2 22 2  H kJ∆ = −1 566

 

2 ( N (g) O (g) NO(g)+ →2 2 2     H kJ∆ =18  
2ــ گاز آب نامی است كه برای مخلوطی از H2 و CO به كار برده می شود. این مخلوط 

با عبور دادن بخار آب از روی زغال چوب در دمای C°1000 به دست می آید:

  C )s ، گرافیت( H O(g) CO(g) H (g)+ → +2 2


                                      گاز آب

تولید  اولیه برای  معمولاً هیدروژنِ گاز آب، جدا و خالص می شود و به عنوان مادۀ 

H∆ برای واكنش تشكیل گازآب را  آمونیاك به كار می رود. با استفاده از واكنش های زیر 

محاسبه كنید.

1( C )s ، گرافیت(+  O2)g( → CO2)g(   H kJ∆ = −1 394

2( CO(g) O (g) CO (g)+ →2 22 2
 

H kJ∆ = −2 566

3( 2H2)g( + O2)g( → 2H2O)g(   H kJ∆ = −2 490 0

3ــ سوسك بمب افكن برای دفاع از خود، مخلوطی از چند ماده را به سمت دشمن 

كل  
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پرتاب می كند؛ به طوری كه، این مواد به سرعت، طبق معادلۀ زیر با هم واكنش می دهند و 

گرمای زیادی آزاد می كنند.

 C6H6O2)aq( + H2O2 )aq( → C6H4O2)aq( +2H2O)l(  

H∆ این واكنش را محاسبه كنید. با استفاده از واكنش های زیر 

1( C6H6O2)aq( → C6H4O2 )aq(  +H2)g(           ∆H =177kJ     

2( H O (aq) H O(l) O (g)→ +2 2 2 2
1
2                   ∆H = -94/6kJ             

3( H (g) O (g) H O(l)+ →2 2 2
1
2  ∆H = -286kJ              

 آنتالپی های استاندارد تشكیل و محاسبۀ گرمای واكنش
با استفاده از آنتالپی استاندارد تشكیل مواد شركت كننده در یك واكنش می توان 

ثابت  فشار  و  دما  در  شیمیایی  واكنش  یك  گرمای  كرد.  محاسبه  را  واكنش  آن  گرمای 

آنتالپی استاندارد تشكیل  آنتالپی استاندارد تشكیل فراورده ها و  با تفاضل مجموع  برابر 

واكنش دهنده ها است؛ یعنی:

     گرمای واكنش
  مجموع آنتالپی استاندارد          مجموع آنتالپی استاندارد 

         تشكیل فراورده ها          =  
-
  تشكیل واكنش دهنده ها      

گرفته  درنظر  استاندارد خود  در حالت  واكنش  در  مواد شركت كننده  اینجا  در  چون 

H∆( خواهد بود. شده اند، آنتالپی یا گرمای واكنش، آنتالپی یا گرمای استاندارد آن واكنش )

نمونۀ حل شده
واكنش سوختن كامل اتانول را درنظر بگیرید:

C2H5OH)l(+3O2)g( →2CO2)g(+3H2O)l(  

آنتالپی استاندارد تشكیل واكنش دهنده ها و فراورده ها به صورت زیر است:   
  

)kJ.mol-1( تشکیل   H∆ماده

C2H5OH)l)-278

CO2)g)-394

H2O)l)-286

با استفاده از این اطلاعات، آنتالپی استاندارد واكنش سوختن اتانول را محاسبه كنید.
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پاسخ:

آنتالپی استاندارد واكنش از تفاضل مجموع آنتالپی استاندارد تشكیل فراورده ها و 

مجموع آنتالپی استاندارد تشكیل واكنش دهنده ها به دست می آید:

∆H H∆×٢[  = واكنش  3∆H +  )CO٢( تشكیل  ])H٢O( تشكیل   

-  ]1×∆H C٢H5OH(  + 3×∆H( تشكیل                          ])O٢( تشكیل 

=  ]٢× )-394(  + 3 )-٢86([   ]-٢78  + )3×0([                         

= - 1368 kJ                                                                                       

                                                                                                

خود را بیازمایید
1ــ با استفاده از آنتالپی های استاندارد تشكیل داده شده، آنتالپی هریک از واكنش های 

زیر را محاسبه كنید.

٢H٢)g( + CO)g( → CH3OH)l( )آ( 

CaCO3)s( → CaO)s( + CO٢)g( )ب( 

٢Al)s(+Fe٢O3)s( → ٢Fe)l( + Al٢O3)s( )پ( 

 

آنتروپی و تعیین جهت پیشرفت واكنش های شیمیایی
یكی از هدف های ترمودینامیک تعیین جهت پیشرفت واكنش های شیمیایی است. 

به عبارت دیگر تعیین جهتی كه واكنش به طور خودبه خود پیشرفت می كند. بسیاری از 

تغییرهایی كه روزانه با آنها سروكار داریم، به طور خودبه خودی انجام می شود، شكل 1٢. 

به عنوان نمونه اگر مقداری یخ را در دمای اتاق قرار دهید، بعد از مدتی خودبه خود شروع به 

ذوب شدن می كند. برخی از تغییرهای خودبه خودی، خیلی سریع اند. برای مثال هنگامی 

كه شما یک جسم خیلی داغ را به طور تصادفی لمس می كنید، یک رشته واكنش های زیست 

شیمیایی بسیار سریع رخ می دهد. برخی از تغییرهای خودبه خود كندتر انجام می شوند. 

برای نمونه، آهن به آهستگی به طور خودبه خود زنگ می زند.

یكی از كمیت هایی كه می توان برای تعیین جهت خودبه خودی واكنش ها استفاده 

كرد، تغییر انرژی آن واكنش است. به شكل 1٢ نگاه كنید، همۀ رویدادهای نشان داده 

شده خودبه خودی اند. آب خودبه خود از آبشار به پایین فرو می ریزد، وسایل آهنی در 

مجاورت هوا و رطوبت به آهستگی زنگ می زنند و سوخت ها می سوزند. هر یک از این 

رویدادها  با كاهش انرژی همراه است. هنگامی كه آب از آبشار به پایین می ریزد، انرژی 

)kJ.mol-1( تشکیل H 0∆ماده

CO)g(-111

CH3OH)l(-٢39

CaCO3)s(-1٢ 7

CaO)s(-635

CO٢)g(-394

Fe)l(1٢/5

Fe٢O3 )s(-8٢٢

Al٢O3 )s(-167
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پتانسیل آن كاهش می یابد. وقتی كه مخلوط گاز متان و اكسیژن می سوزد، یك واكنش 

شیمیایی رخ می دهد و انرژی مخلوط كاهش می یابد. این كاهش انرژی به صورت گرما 

آزاد می شود. چون همۀ این رویدادها خودبه خودی اند، نتیجه می گیریم:

»اگر در تغییری انرژی سامانه كاهش یابد، آن تغییر می تواند خودبه خود باشد.«

به تغییری كه در آن انرژی سامانه كاهش می یابد، گرماده گفته می شود؛ بنابراین، 

می توان گفت كه تغییرهای گرماده اغلب تمایل دارند كه به صورت خودبه خودی انجام شوند.

اغلب واكنش های شیمیایی كه در آنها انرژی فراورده ها از انرژی واكنش دهنده ها 

پایین تر است، خودبه خودی اند. چون بیشتر واكنش ها در فشار ثابت انجام می شوند، 

می توان گفت: 

واكنش هایی كه H∆  آنها منفی است، اغلب خودبه خود انجام می شوند.

آیا هر تغییر گرماده، خودبه خودی و هر تغییر گرماگیر، غیر خودبه خودی است؟ اگر 

در واكنشی، انرژی فراورده ها از انرژی واكنش دهنده ها بالاتر باشد، آیا احتمال دارد كه این 

واكنش خودبه خود باشد؟ باید توجه داشت كه انرژی سامانه فقط یكی از عوامل تعیین كنندۀ 

جهت پیشرفت یك واكنش است. تغییرهای بسیاری وجود دارند كه انرژی آنها كاهش نمی یابد 

ولی خودبه خودی انجام می شوند. پس به نظر می رسد كه باید عامل دیگری غیر از انرژی در 

تعیین جهت چنین تغییرهایی مؤثر باشد. این عامل را با یك مثال معرفی می كنیم.

یخ صفر درجه از محیط پیرامون خود گرما جذب می كند و خود به خود ذوب می شود، 

بدون این كه دمای آن تغییر كند. در شكل 13 می بینید كه نظم مولكول ها در آب مایع كمتر 

از یخ و در بخار آب این نظم كمتر از آب مایع است.

به شكل 14 نگاه كنید. این شكل یك سامانۀ منزوی را نشان می دهد. این سامانه از 

دو حباب جدا از هم تشكیل شده، كه میان آنها یك شیر تعبیه شده است. در حباب سمت 

شكل 12 برخی از تغییرهای خود به خودی

      سوختن سوخت        زنگ زدن آهن                        ریزش آب آبشارها                
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چپ، گاز نئون با فشار یك اتمسفر وجود دارد. هنگامی كه شیر باز شود، گاز خودبه خود 

در حباب دوم وارد شده، در كل سامانه پخش می شود و فشار گاز در مجموع كاهش 

می یابد. علت پخش شدن اتم های گاز نئون در دو حباب این است كه هر اتم اكنون 

در یك سامانه با حجمی دو برابر حجم اولیه قرار گرفته است و در واقع فضای بیشتری 

در اختیار دارد. از این رو تعداد راه هایی كه اتم های گاز می توانند در این فضای جدید 

پخش شوند، افزایش می یابد و در واقع می توانند بی نظمی بیشتری پیدا كنند. از این رو، 

اتم های گاز ترجیح می دهند كه همۀ حجم سامانه را اشغال كنند.

ماده  یك  سازندۀ  ذره های 
انرژی  دارای  بالا  دمای  در 
بی نظمی  و  بیشتر  جنبشی 

زیاد تری هستند.

دمای پایین تر 
)بی نظمی كمتر(

دمای بالاتر 
)بی  نظمی بیشتر(

منزوی  سامانۀ  یك  آنتروپی 
طی یك فرایند خود به خودی، 

افزایش می یابد. 

بی نظمی كمتربه سمت افزایش حركت های تصادفی مولكول های آببی نظمی بیشتر  

شكل 13 ذوب شدن یخ و تبدیل آب به بخار آب. در اینجا میزان بی نظمی چه رابطه ای با دما دارد؟ 

شكل 1٤  دو حباب متصل به هم كه یكی از حباب های آن با گاز نئون پر شده است؛ 
وضعیت دو حباب پیش و پس از باز شدن شیر

خود به خود

غیرخود به خود
بی نظمی كمتربی نظمی بیشتر

گرچه اغلب واكنش های گرماده خودبه خود هستند ولی واكنش های گرماگیر زیادی 

وجود دارند كه خودبه خود انجام می شوند. برای مثال، تجزیۀ )g(N2O4 به )NO2)g یك 
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واكنش گرماگیر است ولی خودبه خود انجام می شود.

 N٢O4)g( → ٢NO٢)g(                ∆H=58kJ  

 

فکر کنید
علت پیشرفت خود به خودی واكنش تجزیۀ  )N٢O4)g افزایش بی نظمی است. این 

افزایش بی نظمی را توجیه كنید. 

كه  می دانید  بگیرید.  درنظر  را  آب  در   )NH4NO3( نیترات  آمونیوم  شدن  حل 

در   )NO3 
-( نیترات  و   )NH4 

+( آمونیوم  یون های  است.  یونی  جامد  یک  آمونیوم   نیترات 

بلورهای آمونیوم نیترات به طور منظم آرایش یافته اند. وقتی كه آمونیوم نیترات در آب حل 

می شود، نظم یون ها در بلور آن از بین می رود. این یون ها در بین مولكول های آب پخش 

می شوند. یعنی بعد از حل  شدن آمونیوم نیترات در آب، بی نظمی سامانه افزایش می یابد.

به طور كلی در واكنش ها یا تغییرهای گرماگیر كه خودبه خود انجام می شوند، با انجام 

واكنش یا تغییر، بی نظمی افزایش می یابد؛ بنابراین می توان افزایش بی نظمی را به عنوان 

عامل دیگری برای خودبه خود انجام شدن این گونه تغییرهای فیزیكی و شیمیایی درنظر 

گرفت. آنتروپی كمیتی ترمودینامیكی است كه میزان این بی نظمی را بیان می كند. آنتروپی 

را می توان معیاری از بی نظمی یک سامانه تعریف كرد. 

آنتروپی را با حرف »S« نشان می دهند. به طور كلی می توان گفت كه هر تغییری 

كه باعث افزایش آنتروپی شود، می تواند خودبه خود باشد. مانند انرژی درونی و آنتالپی، 

آنتروپی هم یک تابع حالت و كمیتی مقداری است. یعنی تغییر آنتروپی نیز فقط به حالت 

آغازی و پایانی سامانه بستگی دارد. بنابراین تغییر آنتروپی سامانه را می توان به صورت 

زیر نوشت:

∆S   =  S پایانی - Sآغازی

و   فراورده ها  آنتروپی  به  شیمیایی  واكنش  یک  در  آنتروپی  تغییر  نمونه  به عنوان 

واكنش دهنده ها بستگی دارد. اگر  S∆ مثبت باشد؛ یعنی در آن تحول یا تغییر، سامانه نامنظم تر 

شده است )یعنی  آغازیS > پایانیS  (. اگر S∆ منفی باشد، در آن صورت در آن تحول یا تغییر، سامانه 

منظم تر شده است )یعنی آغازیS < پایانیS  (. بنابراین می توان گفت كه به طور كلی:

هر تغییر شیمیایی یا فیزیكی به طور طبیعی در جهتی پیشرفت می كند كه به سطح 

انرژی پایین تر )H∆ كوچک تر( و آنتروپی بالاتر )S∆ بزرگ تر( برسد.

ی  ها كنش  ا و ز  ا ی  ر بسیا
ختن  سو نند  ما یی  شیمیا
كاغذ در شرایط معین در یک 
جهت خاص خودبه خود انجام 
در  كه  درحالی  می شوند، 
جهت عكس به طور خودبه خود 

پیشرفتی نمی كنند.  

ـال  س در  آنتروپــی  مفهــوم 
لــف  و د و ر ـط  س 1تو 8 6 5
آلمانی  دانشــمند  كلازیوس 
ـرای توجیــه جهــت انجــام  ب
و  یكــی  فیز ی  هــا یند ا فر

شیمیایی ارائه شد.

افزایش 
بی نظمی

كاهش 
بی نظمی

واكنش تبدیل

NO٢)g( به N٢O4)g(
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فکر کنید
1ــ مطابق معادلۀ زیر اتان را می توان از واكنش اِتین با هیدروژن تهیه كرد. برای این 

واكنش S∆ مثبت یا منفی است؟ چرا؟

 C2H2)g(+2H2)g( → C2H6)g(  

2ــ شكل زیر را بادقت نگاه كنید. برای واكنش نشان داده شده، S∆ مثبت یا منفی 

است؟ توضیح دهید.

پس از انجام 
واكنش

بیشتر بدانید
ی و  و

حالتی را درنظر بگیرید که در آن تعداد معینی از مولکول ها درون سامانۀ گازی در دما و حجم ثابت 
وجود دارند. هر مولکول در این سامانه افزون بر جنبش های انتقالی، جنبش های چرخشی و ارتعاشی نیز دارد.
اگر برای این سامانه تغییر دما در حجم ثابت یا تغییر حجم در دمای ثابت رخ دهد، هر مولکول 
می تواند موقعیت های گوناگونی را نسبت به دیگر مولکول ها داشته باشد. به هریک از این موقعیت های 
گوناگون و قابل دسترس یک ریز حالت گفته می شود و تعداد ریز حالت ها برای یک حالت از سامانه، تابع 

قواعد آمار و احتمال است.
  2 با 

4He تصور کنید در یک سامانۀ منزوی با دما و حجم ثابت، دو اتم تمیزپذیر هلیم )ایزوتوپ
( وجود دارند. با باز شدن شیر بین دو حباب در این ظرف، این دو اتم    2 با نماد 

3He نماد  و ایزوتوپ
می توانند به شکل های گوناگونی در این دو حباب توزیع شوند. هریک از الگوهای توزیع در این سامانه، 

یک ریزحالت به شمار می رود. به جدول زیر دقت کنید.

ال و  ن ا  ا(ل  ل  ی ت ) ل ت  ت ا

__ ٠11 و 1
٤ 

__12٢ و 1
٤ = ١__

٢  

2 و ٠
1___________

جمع ریزحالت ها = ٤

١__
٤___________

جمع احتمال ها = ١

مطابق جدول هرچه شمار ریزحالت ها )راه های توزیع ذره ها در یک سامانۀ منزوی( بیشتر باشد، 
احتمال توزیع و دسترسی به آن حالت بیش تر است. به دیگر سخن حالت های نامنظم، احتمال وقوع و 
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دسترسی بیشتری از حالت های منظم دارند. این الگو نشان می دهد هرچه تعداد ریزحالت ها یا راه های 
توزیع ذره ها در یک سامانۀ منزوی بیشتر باشد، آنتروپی سامانه بیشتر خواهد بود.

همچنین هرچه تعداد ذره های موجود در سامانۀ منزوی بیشتر باشد، تعداد ریز حالت ها برای 
انرژی درونی ثابت، بیشتر و آنتروپی نیز بیشتر است. از این رو آنتروپی یک کمیت مقداری است. برای 

درک این مطلب به توزیع سه اتم تمیزپذیر نئون در یک سامانۀ منزوی با دما و حجم ثابت توجه کنید.

) ل ن  ان  ا ا(  ل  ا اد را  ت  ا

__٠١١ و ٣
٨

__١٣٣ و ٢
٨  

__٢٣٣ و ١
٨

٣ و ٠
١___________

جمع ریزحالت ها = ٨

١__
٨___________

جمع احتمال ها = ١

در این سامانه نیز حالت های )١و٢( و )٢و١( ریزحالت های بیشتری را دربر داشته از این رو احتمال 
توزیع و درنتیجه آنتروپی بیشتری دارند. نخستین بار لودویک بولتزمن، فیزیک دان اتریشی )١٩٠٦ــ١٨٤٤( 
پس از تلاش و پژوهش های دقیق دریافت که آنتروپی )S( با تعداد ریزحالت های ممکن برای سامانه رابطه 

مستقیم دارد. این رابطه بر روی سنگ قبر وی نیز حک شده است.

پیش گویی جهت انجام واكنش های شیمیایی
بنابراین  تغییر می كند؛  آنتالپی  و هم  آنتروپی  بیشتر واكنش های شیمیایی هم  در 

به  هنگام اظهارنظر دربارۀ خود به خودی بودن یا نبودن این واكنش ها باید به نقش هر دو 

عامل )آنتالپی و آنتروپی( توجه كرد. در واقع هر دوی آنها در شرایط معین بر خودبه خود 

انجام شدن یك واكنش تأثیر می گذارند و در حقیقت رقابت بین این دو عامل است كه تعیین 

می كند واكنش در كدام جهت پیشرفت می كند. این دو عامل گاهی در یك جهت و گاهی 

در خلاف جهت هم عمل می كنند.

∆S  <0  و  ∆H >0    :واكنش های خودبه خود













































  ١   
٢ Ne :

  ١   
٢١Ne :

 ١   
٢٢Ne :

نشان  آنتروپی  از  توصیف  این 
وابسته  را   S باید  که  می دهد 
به  وابسته  نه  بدانیم  احتمال  به 
ذهن  در  که  واژه ای  بی نظمی، 

تنها آشفتگی را تداعی می کند.
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∆S  >0  و  ∆H <0   :واكنش های غیر خودبه خود
برای روشن شدن مطلب دو مثال را با هم بررسی می كنیم.

* واكنش سوختن اتانول را درنظر بگیرید:

C2H5OH)l(  +3O2)g( → 2CO2)g( +3H2O)g(  

این واكنش گرماده است و آنتروپی آن هم افزایش می یابد )چرا؟(. پس برای این 

واكنش دو عامل آنتالپی و آنتروپی در یك جهت عمل می كنند و واكنش خودبه خود انجام 

می شود، ولی واكنش معكوس سوختن اتانول، یعنی:

2CO2)g( +3H2O)g( → C2H5OH)l(  +3O2)g(  

آنتروپی  آنتروپی همراه است. چون گرماگیر بودن و كاهش  با كاهش  هم گرماگیر و هم 

عوامل مساعدی برای انجام واكنش نیستند، پس این واكنش خودبه خود انجام نمی شود.

* واكنش سوختن هیدروژن را درنظر بگیرید شكل 15.

2H2)g( +O2)g(   →  2H2O)g(  
سامانه  یك  آنتروپی  مقدار 
با صفر  برابر  در صفر مطلق 

درنظر گرفته می شود.

ترمودینامیك  قانون دوم  در 
ملاكی  عنوان  به  آنتروپی 
خودبه خود  توضیح  برای 
طبیعی  فرایندهای  بودن 

معرفی می شود.
H2 شكل 15  سوختن

می دانید كه این واكنش به شدت گرماده است ولی در این واكنش آنتروپی كاهش 

می یابد )چرا؟(. گرماده بودن واكنش، عامل مساعدی برای خودبه خود انجام شدن واكنش 

است ولی كاهش آنتروپی برخلاف آن عمل می كند. پس در این واكنش، دو عامل آنتالپی و 

آنتروپی در خلاف جهت هم عمل می كنند و   هر كدام كه اثر بیشتری داشته باشد، واكنش 

را كنترل می كند. چون سوختن هیدروژن خودبه خود انجام می شود، بنابراین، در این مورد 

گرماده بودن واكنش یا كاهش آنتالپی بر  كاهش آنتروپی غلبه می كند.

انرژی آزاد گیبس
چنان كه دیدید آنتروپی و آنتالپی، انجام یك تحول یا تغییر خودبه خودی را كنترل   

می كنند، در ضمن با شیوۀ رقابت آنها نیز تا حدودی آشنا شدید. از این رو مناسب به نظر می رسد 

O2

H2
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كمیت ترمودینامیكی دیگری را تعریف كنیم كه بین آنتالپی و آنتروپی ارتباط برقرار می كند و 

به كمك آن بهتر می توان دربارۀ رقابت آنها بحث كرد. كمیتی كه آنتروپی و آنتالپی را به هم 

ربط می دهد، انرژی آزاد نامیده می شود. انرژی آزاد، مقدار انرژی در دسترس برای انجام یك 

فرایند تعریف می شود. ویلارد گیبس فیزیك دان آمریكایی برای انرژی آزاد معادله ای به دست 

آورد كه، به همین دلیل و به افتخار او این انرژی را انرژی آزاد گیبس نامیده اند. انرژی آزاد 

گیبس را با حرف G، نمایش می دهند. تغییر انرژی آزاد گیبس با معادلۀ زیر تعریف می شود: 

                                      دما 
                               )به كلوین( 

     ∆G                    =                   ∆H                -             T∆S  
                                    تغییر آنتروپی                        آنتالپی واكنش                         تغییر انرژی آزاد گیبس

چنان كه از این معادله برمی آید، G∆ به دما بستگی دارد. این كه كدام یك، H∆ یا 

S∆ جهت واكنش را تعیین می كند، به مقدار و علامت آنها بستگی دارد. انرژی آزاد گیبس 

تابع حالت است و تغییر آن فقط به حالت آغازی و پایانی هر تغییر یا تحول بستگی دارد.

انجام  تغییر می تواند خود به خود  آیا یك  كه  G∆ می توان گفت  به علامت  توجه  با 

شود یا نه. 

آ( برای یك تغییر خودبه خودی، G  >0∆ است.
ب( برای یك تغییر غیرخودبه خودی، G  <0∆ است.

  ∆H 16 بستگی دارد. در شكل  -T∆S و عبارت  ∆H به علامت و مقدار ∆G   علامت

و عبارت T∆S- كه به روش های مختلف با هم تركیب شده اند، نشان داده شده است. این 

واقعیت كه مقدار عددی عبارت T∆S- به  دما بستگی دارد، نشان می دهد كه برخی تغییرها 

با توجه به شرایط دمایی ممكن است خودبه خودی یا غیر خودبه خودی باشند. برای مثال، در 

ویلاردگیبس
)1903 ــ 1839(

∆
S

T

∆
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∆
H ∆
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∆
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∆
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∆

H

∆
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T
∆

H

∆
S

T
∆

H

° >G∆ )غیر خودبه خودی(
واكنش دهنده ها

° <G∆ )خودبه خودی(
واكنش دهنده ها

شكل 16   حالت های مختلفی كه H∆ و عبارت T∆S- می توانند بر   یكدیگر اثر بگذارند.
اگر برایند دو بردار به سمت پایین باشد، واكنش خود به خودی انجام می شود. اگر برایند 

به سمت بالا باشد، واكنش غیر خود به خود خواهد بود.

فراورده هافراورده ها

اگر مقدارG∆ برای واكنشی 
صورت  این  در  باشد،  صفر 
مسیر  دو  هر  در  واكنش 
و  بود  خواهد  خودبه خود 
گفته می شود كه واكنش در 
با بحث تعادل  تعادل است. 
آشنا خواهید  آینده  در سال 

شد. 
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دمای پایین یك H∆ نامساعد )مثبت( ممكن است از  T∆S- مساعد )منفی( بزرگ تر باشد 

ولی در دمای بالاتر ، مقدار T∆S- افزایش یابد و بزرگ تر از H∆ شود. از این رو یك تغییر 

گرماگیر كه در دمای پایین غیرخودبه خود است، می تواند در دمای بالا به طور خودبه خود 
انجام شود.

نمونۀ حل شده
با استفاده از داده های زیر، نشان دهید كه واكنش سوختن گاز هیدروژن در دمای 

25، خود به خود است. C

 2H2)g(  + O2)g( → 2H2O)g(             ∆H   =  -484kJ  
 ∆S   =  -89J.K-1                                

پاسخ: با استفاده از رابطه گیبس، G∆ واكنش را به دست می آوریم:

∆G = ∆H -T∆S  

 J kJG kJ ( )K ) / kJ
K J

 ∆ = − − + × − × = −   3
1484 273 25 89 457 5
10  

چونG >0∆ است، پس واكنش در این دما خود به خود است.

خود را بیازمایید
1ــ جدول زیر را كامل كنید.

ΔH∆S∆Gآیا واكنش خود به خود است؟

بله، در همۀ دماها؟؟منفی

خیر، در هیچ شرایطی؟منفی ؟

2 ــ كدام   یك از واكنش های زیر در دمای اتاق در جهت نشان داده شده خود به خود 

است؟ چرا؟

                  4NO)g( + 6H2O)g( → 4NH3)g( + 5O2)g(  ∆H   =  +906kJ        )آ

        
 ∆S   =  -20J.K-1           

         

 2H2O2)aq( → 2H2O)l( + O2)g(      
∆H   =  -186kJ

ب(      
            

 ∆S    =  140J.K-1
           

رابطۀ  در  كه  كنید  توجه 
كلوین  دما،  یكای  گیبس 
)K( و یكای آنتروپی ژول بر 

كلوین )J.K-1( است.


