
Лекція 2. 
 
1. Друге начало термодинаміки. Ентропія 
2. Критерії мимовільного перебігу хімічних реакцій 
3. Зв’язок між термодинамічними характеристиками реакції. 
 
От ми з вами вивчили I закон термодинаміки, навчилися визначати теплові ефекти 

реакцій, на підставі закону Кірхгофа зможемо знайти температуру, при якій тепловий 
ефект буде максимальним або мінімальним. Чи досить цього для розуміння ходу 
хімічних процесів і керування ними? 

Виявляється, що недостатньо. У природі існують процеси, які не суперечать  
початку термодинаміки, але проте, не протікають - скажемо, тепло передається від 
гарячого тіла до холодного, але не навпаки, газ мимовільно не стискується, вода нагору 
не тече. Чому? Крім того, у якому напрямку буде в дійсності протікати процес, при яких 
умовах установиться стан рівноваги хімічної реакції, як температура й тиск впливають 
на цей стан? 

Відповіді на ці питання дає II початок термодинаміки. 
Як і для першого початку, для другого існує кілька визначень. 
Одне з них ( Кельвіна-Планка) - неможливий періодичний процес, єдиним 

результатом якого є перетворення теплоти в роботу. 
Для пояснення такого факту довелося ввести функцію стану, що назвали 

ентропією (S). Значення цієї функції неоднаково для різних процесів, можливих 
відповідно до першого закону термодинаміки, що й викликає їхня нерівноцінність. 

Виявилося, що мимовільно можуть протікати тільки такі процеси, для яких 
дотримується співвідношення: 
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тобто мимовільно протікають тільки такі процеси, у яких зміна ентропії виявляється 
більше або рівним величині Q/T, називаною наведеною теплотою. Це ще одне з 
формулювань II початку термодинаміки. Знак > -для необоротних процесів, знак = - для 
оборотних. 

Тут ми знову зштовхнулися з обмеженістю формальної термодинаміки. Фізичний 
зміст ентропії в рамках формальної термодинаміки зрозуміти неможливо. Він стає 
ясним тільки в статистичній термодинаміці. 

Ентропія - це термодинамічна ймовірність, вона характеризує міру 
невпорядкованості системи. 

Таким чином, ентропія є критерієм, по якому можна судити про можливий 
напрямок процесу. 

Як критерієм рівноваги нею зручно користуватися в ізольованих системах. Тут 
Q=0, і II начало має вигляд: 

0dS  , 

або dS = 0, S=const - для оборотних процесів; 
dS > 0,  S зростає для необоротних. 
Інакше кажучи, для ізольованих систем це закон збереження й зростання ентропії. 



Для неізольованих систем необхідно порівнювати з Q

T

  , що є незручним. 

А чи можна знайти зручний критерій рівноваги для неізольованих систем? 
Виявляється можна.  

Замінивши в рівнянні I початку Q ≤ Td, одержимо 
 

dU TdS A   

Це рівняння називається об'єднаним рівнянням I і II початку. Воно-Те після 
перетворень і дає нам критерії спрямованості процесу для неізольованих систем. 

Виконаємо ці перетворення: 

;dU TdS A
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до обох частин рівняння додамо -Sd: 
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з огляду на, що U – TS = F (функція стану, називана функцією Гельмгольца), 
одержимо: 
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При V, T = const - dV=0, dT=0 і dF =0 - для оборотного процесу dF < 0  - для 
необоротного процесу. 

Таким чином, при мимовільному протіканні изохорно-ізотермічного процесу 
функція Гельмгольца убуває. 

Для процесів, що протікають про P, T = const, користуються аналогічною функцією, 
називаною функцією Гиббса. 
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Тобто, при мимовільному протіканні ізобарно-ізотермічного процесу, функція 
Гиббса убуває. 

Що означає знак рівності? Це означає, що процес протікає оборотно, тобто 
система перебуває в рівновазі (практично). 

Як уже було сказано, F і G є функціями стану й дають можливість судити про 
напрямок протікання процесу. 

Знов-таки через обмеженість формальної термодинаміки абсолютні значення цих 
функцій ми порахувати не можемо, тому користуємося їхніми збільшеннями F і G. 
Однак цього виявляється досить для того, щоб визначити напрямок процесу. 

Розглянемо якусь хімічну реакцію 
A+B  C+D, 

і з'ясуємо, куди піде процес при різних значеннях F і G: 
 
 



 

Функ Умови 
реакції Що показує Знак  Результат 

U 

V=const Тепл. ефект 
- 
0 
+ 

З виділ. тепла 
Без тепл. ефекту 
З погл. тепла 

V, S = const напрямок 
- 
0 
+ 

, мимовільно. 
Рівновага 
, мимовільно 

H 

P=cost Тепл. ефект 
- 
0 
+ 

З видел. тепла 
Без тепл. ефекту 
З погл. тепла 

P, T = const напрямок 
- 
0 
+ 

, мимовільно. 
Рівновага 
, мимовільно 

S 

V, T = const 
(Ізол. сист.) напрямок 

- 
0 
+ 

Не буває 
Рівновага 
, мимовільно 

Неізол. сист. напрямок 

> 
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< 

, самопроизв. 
 
Рівновага 
, мимовільно 

G P, T = const напрямок 
- 
0 
+ 

, мимовільно. 
Рівновага 
, мимовільно 

F V, T = const напрямок 
- 
0 
+ 

, мимовільно. 
Рівновага 
, мимовільно 

Залежність G і F від температури дається рівняннями Гиббса-Гельмгольца: 
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Рівняння Гиббса-Гельмгольца є основними, фундаментальними рівняннями 
хімічної термодинаміки. Ми з вами будемо користуватися ними неодноразово. 

 
 


