
Втор принцип
The Second Law

The purpose of this chapter is to explain the origin of the spontaneity of physical and chem-
ical change. We examine two simple processes and show how to define, measure, and use
a property, the entropy, to discuss spontaneous changes quantitatively. The chapter also
introduces a major subsidiary thermodynamic property, the Gibbs energy, which lets us ex-
press the spontaneity of a process in terms of the properties of a system. The Gibbs energy
also enables us to predict the maximum non-expansion work that a process can do. As we
began to see in Chapter 2, one application of thermodynamics is to find relations between
properties that might not be thought to be related. Several relations of this kind can be 
established by making use of the fact that the Gibbs energy is a state function. We also see
how to derive expressions for the variation of the Gibbs energy with temperature and pres-
sure and how to formulate expressions that are valid for real gases. These expressions will
prove useful later when we discuss the effect of temperature and pressure on equilibrium
constants.

Some things happen naturally; some things don’t. A gas expands to fill the available
volume, a hot body cools to the temperature of its surroundings, and a chemical reac-
tion runs in one direction rather than another. Some aspect of the world determines
the spontaneous direction of change, the direction of change that does not require
work to be done to bring it about. A gas can be confined to a smaller volume, an object
can be cooled by using a refrigerator, and some reactions can be driven in reverse 
(as in the electrolysis of water). However, none of these processes is spontaneous; 
each one must be brought about by doing work. An important point, though, is that
throughout this text ‘spontaneous’ must be interpreted as a natural tendency that may
or may not be realized in practice. Thermodynamics is silent on the rate at which a
spontaneous change in fact occurs, and some spontaneous processes (such as the con-
version of diamond to graphite) may be so slow that the tendency is never realized 
in practice whereas others (such as the expansion of a gas into a vacuum) are almost 
instantaneous.

The recognition of two classes of process, spontaneous and non-spontaneous, is
summarized by the Second Law of thermodynamics. This law may be expressed in a
variety of equivalent ways. One statement was formulated by Kelvin:

No process is possible in which the sole result is the absorption of heat from a reser-
voir and its complete conversion into work.

For example, it has proved impossible to construct an engine like that shown in
Fig. 3.1, in which heat is drawn from a hot reservoir and completely converted into
work. All real heat engines have both a hot source and a cold sink; some energy is 
always discarded into the cold sink as heat and not converted into work. The Kelvin
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Целта на ова поглавје е да го објасни потеклото на спонтаноста на физичките и хе
миските промени. Испитувани се два едноставни процесa и покажано е како да се 
дефинира, да се мери и да се употребува величината ентропија за квантитативно 
да се дискутираат спонтаните промени. Во поглавјето се воведува и многу важно 
додатно термодинамичко својство, Гибсовата енергија, којашто овозможува спонта
носта на про цесите да се изрази преку својствата на системот. Гибсовата енергија 
овозможува и да се предвиди максималната работа (што не е работа при експанзија) 
која може да се изврши во некој процес. Како што беше спомнато во Поглавјето 2, 
една од примените на термодинамиката е да се изнајдат врски меѓу својствата за 
кои не би можело да се очекува да бидат поврзани. Неколку соодноси од овој тип 
може да се постават повикувајќи се на фактот дека Гибсовата енергија е функција на 
состојбата. Ќе биде покажано и како да се изведат изрази за промената на Гибсовата 
енергија како функција од температурата и притисокот и како да се формулираат 
изрази што се валидни за реалните гасови. Овие изрази ќе се покажат корисни по
доцна, кога ќе биде дискутиран ефектот на температурата и притисокот врз констан
тите на рамнотежа.

Некои работи се случуваат природно; други, пак, не. Еден гас ќе се експандира за да 
го исполни достапниот волумен, топло тело се лади до температурата на околината, а 
хемиските реакции почесто се одвиваат во една насока одошто во друга. Некои аспекти 
во светот ја определуваат насоката на спонтаните промени, насоката на промената за 
која не е потребно да се изврши работа за таа да се одвива. Гас може да биде сместен 
и во помал волумен, предмет може и да се излади со помош на ладилник и некои 
реакции може да се натераат да се одвиваат во обратната насока (како при електролиза 
на вода, на пример). Во секој случај, ниеден од овие процеси не е спонтан; за секој 
од нив е потребно да се изврши работа. Важно е да се каже дека, во рамките на овој 
текст, „спонтано“ ќе биде интерпретирано како природна тенденција што може, но не 
мора, да се оствари на практика. Термодинамиката не кажува ништо за брзината со која 
се одвиваат спонтаните промени, а некои спонтани процеси (на пример, претворбата 
на дијамантот во графит) може да бидат толку бавни што тенденцијата никогаш да не 
се остварува на практика. Други, пак (како експанзијата на гас во вакуум) се секогаш 
моментни.

Разликувањето на двете класи процеси, спонтаните и неспонтаните, е сумирано 
во Вториот принцип на термодинамиката. Овој принцип може да се формулира на 
неколку еквивалентни начини. Една формулација е постулирана од Келвин (Kelvin):

Не е можен процес чиј единствен резултат е примањето на топлината од топлински 
резервоар и нејзиното целосно претворање во работа.

На пример, се покажало дека е невозможно да се конструира машина како онаа што 
е прикажана на Сл. 3.1, во која топлината се зема од резервоар на висока температура и 
целосно се претвора во работа. Сите конструирани топлински машини имаат топол  и 
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Слика 3.1  Келвиновата формулација на 
Вториот принцип ја одрекува можноста за 
постоење на процесот што е илустриран тука, 
во кој топлината целосно преминува во работа, 
без да има некоја друга промена. Процесот не 
е во спротивност со Првиот принцип, бидејќи 
при ова енергијата се запазува.

Слика 3.2  Насока на спонтаната промена 
за топка што отскокнува од подот. При секое 
отскокнување дел од енергијата се деградира 
во термално движење на атомите од подот, 
па таа енергија се расејува. Никогаш не е 
забележено дека обратното се случува во 
макроскопски размери.

Работа

Топол резервоар

Проток на 
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Топлина

Машина

студен резервоар; дел од енергијата секогаш „се исфрла“ во студениот резервоар и не 
се претвора во работа. Келвиновиот постулат е воопштување на еден друг секојдневен 
факт: дека никогаш не се случило топка што мирува на подот да отскокне спонтано на
горе. Скокот на топката нагоре би бил еквивалентен на конверзија во работа на топ лина 
дове дена од подот.

Насока на спонтани промени

Што е она што ја определува насоката на спонтаните промени? Тоа не е вкупната енер
гија на изолираниот систем. Првиот принцип на термодинамиката тврди дека енергијата 
се запазува во било кој процес и тој принцип не може сега да се пренебрегне и да се 
каже дека сè се стреми кон состојба на пониска енергија: вкупната енергија на изолиран 
сис тем е константна.

Можеби енергијата на системот се стреми кон минимум? Два аргумента покажуваат 
дека ова не може да биде така. Прво, еден идеален гас се експандира спонтано во вакуум, 
а сепак при ова неговата внатрешна енергија останува константна. Второ, ако енергијата 
на системот и се снижи за време на спонтаната промена, енергијата на околината мора 
да се покачи за истиот износ (заради Првиот принцип). Покачувањето на енергијата на 
околината е исто толку спонтано како и снижувањето на енергијата на системот.

Кога ќе дојде до промена, вкупната енергија на изолираниот систем останува кон
стантна, но таа е распределена на различни начини. Можно ли е, тогаш, дека насоката 
на промената е поврзана со распределбата на енергијата? Ќе биде покажано дека оваа 
идеја e клучна и дека спонтаните промени се секогаш придружени со расејување (дис
перзија) на енергијата.

3.1  Расејување на енергијата

Улогата на распределбата на енергијата може да се разбере разгледувајќи топка (сис
тем) што отскокнува од подот (околина). Топката не се искачува на еднаква висина по 
секое отскокнување, затоа што постојат нееластични загуби (на енергија; заб. прев.) во  
мате ри јалите на топката и подот. Кинетичката енергија на севкупното движење на топ
ка та се претвора во енергија на термалното движење на нејзините честички и на оние од 
подот врз кој таа удира. Насоката на спонтаната промена е кон состојба во која топката 
мирува, со сета нејзина енергија расеана во хаотично термално движење на молекулите 
од воздухот и атомите од привидно бесконечниот под (Сл. 3.2).

Никогаш не било забележено дека топка што мирува на топол под почнала да 
отскокнува. За да отпочне отскокнување, треба да се случи нешто доста специјално. 
Пред сè, дел од термалното движење на атомите од подот би требало да се насобере на 
еден мал објект, топката. Ваквата акумулација бара спонтано локализирање на енер
гијата од безбројните вибрации на атомите од подот врз многу помал број атоми што 
ја сочинуваат топката (Сл. 3.3). Натаму, термалното движење е хаотично, но за топката 
да се придвижи нагоре потребно е сите нејзини атоми да се придвижат во иста насока. 
Локализацијата на едно хаотично, несредено движење во определено, средено движење 
е толку неверојатна што може да се отфрли како практично невозможна.1

Изгледа дека е најден клучот за спонтаните промени: се бара насока на промена 
што води до расејување на вкупната енергија на изолираниот систем. Овој принцип ја 
објаснува насоката на спонтана промена кај топката што отскокнува, бидејќи нејзината 
енергија се распределува како термално движење на атомите од подот. Обратниот процес 
не е спонтан, бидејќи е крајно неверојатно дека енергијата ќе се локализира, за да доведе 

1  Средено движење, ама во многу помал размер, се забележува при брауновското движење; цикцак движењето 
на мали честички суспендирани во вода.
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до униформно движење на атомите од топката. Гас не се контрахира спонтано, затоа 
што за да се случи тоа, хаотичното движење на неговите молекули кое распределбата на 
кинетичката енергија низ садот ја прави рамномерна, би требало сите нив да ги однесе 
во иста област на садот и на тој начин да ја локализира нивната енергија. Обратната 
промена, спонтаната експанзија, е природна последица на поголемото расејување на 
енергијата кога молекулите од гасот зафаќаат поголем волумен, поради тенденцијата 
на молекулите да исполнат што поголем простор. Еден предмет не станува спонтано 
потопол од својата околина бидејќи е многу неверојатно дека ударите по околината од 
страна на атомите што хаотично вибрираат ќе доведат до локализација на термалното 
движење во објектот. Обратната промена, расејувањето на енергијата на објектот во 
околината во вид на термално движење, е природна.

Може да изгледа многу загадочно дека размачкувањето на енергијата и материјата, 
нивното попаѓање во несреденост, може да доведе до образување на толку средени 
структури какви што се кристалите или протеините. Сепак, наскоро ќе биде покажано 
дека расејувањето на енергијата и материјата ги објаснува промените во сите нивни 
облици.

3.2  Ентропија

Првиот принцип на термодинамиката доведе до воведување на поимот внатрешна енер
гија, U. Внатрешната енергија е функција на состојбата, што дозволува да се оцени дали 
една промена е дозволена: можни се само оние промени за кои внатрешната енергија на 
изолиран систем останува константна. Принципот што се користи за да се идентифицира 
клучот на спонтаните промени, Вториот принцип на термодинамиката, може исто така 
да се изрази преку една функција на состојбата, ентропијата, Ѕ. Ќе биде покажано дека 
ентропијата (која набргу ќе биде дефинирана, а е мерка за енергијата што е расеана при 
даден процес) овозможува да се оцени дали при спонтана промена може да се стигне 
до некоја состојба, тргнувајќи од друга определена состојба. Во Први от принцип се 
користи внатрешната енергија за да се идентифицираат дозволените промени; Вториот 
принцип ја користи ентропијата за да ги идентифицира спонтаните промени меѓу оние 
што се дозволени.

Вториот принцип на термодинамиката може да се изрази преку ентропијата:

Ентропијата на еден изолиран систем се зголемува во текот на спонтана промена: 

ΔStot > 0

каде Stot е вкупната ентропија на системот и на неговата околина. Термодинамички ире
верзибилните процеси (како ладењето до температурата на околината или слободната 
експанзија на гасовите) се спонтани процеси кои, следствено, мора да бидат придружени 
со пораст на вкупната ентропија.

(а) Термодинамичка дефиниција на ентропијата

Термодинамичката дефиниција на ентропијата се концентрира врз промената на 
ентропијата, dS, до која доаѓа како резултат на физичка или хемиска промена (општо 
земено, како резултат на „процес“). Мотивирачка идеја за ваквата дефиниција е дека 
про мената на степенот до кој енергијата се расејува зависи од тоа колкав дел од енер
ги јата се пренесува во вид на топлина. Како што беше забележано, топлината го сти
му лира хаотичното движење во околината. Од друга страна, работата стимулира уни
формно (еднообразно) движење на атомите во околината така што не ја менува нивната 
ентропија.

Термодинамичката дефиниција на ентропијата се базира врз изразот

 [3.1]

За мерлива промена меѓу две состојби, i и f, овој израз може да се интегрира до

 (3.2)

Слика 3.3  Молекуларна интерпретација на 
иреверзибилноста изразена преку Вториот 
принцип. (а) Топка што мирува на топла под
лога; атомите изведуваат термални движења 
(во овој случај – вибрации) како што укажува
ат стрелките. (b) За топката да летне нагоре, 
дел од хаотичното вибрационо движење би 
требало да се промени во координирано, на
сочено движење. Таквата промена е крајно 
неверојатна.

78 3 THE SECOND LAW

to do so the random motion of its molecules, which spreads out the distribution of 
kinetic energy throughout the container, would have to take them all into the same 
region of the container, thereby localizing the energy. The opposite change, spontane-
ous expansion, is a natural consequence of energy becoming more dispersed as the gas
molecules occupy a larger volume. An object does not spontaneously become warmer
than its surroundings because it is highly improbable that the jostling of randomly 
vibrating atoms in the surroundings will lead to the localization of thermal motion 
in the object. The opposite change, the spreading of the object’s energy into the sur-
roundings as thermal motion, is natural.

It may seem very puzzling that the spreading out of energy and matter, the collapse
into disorder, can lead to the formation of such ordered structures as crystals or pro-
teins. Nevertheless, in due course, we shall see that dispersal of energy and matter 
accounts for change in all its forms.

3.2 Entropy

The First Law of thermodynamics led to the introduction of the internal energy, U.
The internal energy is a state function that lets us assess whether a change is permiss-
ible: only those changes may occur for which the internal energy of an isolated system
remains constant. The law that is used to identify the signpost of spontaneous change,
the Second Law of thermodynamics, may also be expressed in terms of another state
function, the entropy, S. We shall see that the entropy (which we shall define shortly,
but is a measure of the energy dispersed in a process) lets us assess whether one state
is accessible from another by a spontaneous change. The First Law uses the internal
energy to identify permissible changes; the Second Law uses the entropy to identify the
spontaneous changes among those permissible changes.

The Second Law of thermodynamics can be expressed in terms of the entropy:

The entropy of an isolated system increases in the course of a spontaneous change:
∆S tot > 0

where Stot is the total entropy of the system and its surroundings. Thermodynamically
irreversible processes (like cooling to the temperature of the surroundings and the
free expansion of gases) are spontaneous processes, and hence must be accompanied
by an increase in total entropy.

(a) The thermodynamic definition of entropy

The thermodynamic definition of entropy concentrates on the change in entropy, 
dS, that occurs as a result of a physical or chemical change (in general, as a result of 
a ‘process’). The definition is motivated by the idea that a change in the extent to
which energy is dispersed depends on how much energy is transferred as heat. As we
have remarked, heat stimulates random motion in the surroundings. On the other
hand, work stimulates uniform motion of atoms in the surroundings and so does not
change their entropy.

The thermodynamic definition of entropy is based on the expression

dS = [3.1]

For a measurable change between two states i and f this expression integrates to

∆S = �
f

i

(3.2)
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Fig. 3.3 The molecular interpretation of the
irreversibility expressed by the Second Law.
(a) A ball resting on a warm surface; the
atoms are undergoing thermal motion
(vibration, in this instance), as indicated by
the arrows. (b) For the ball to fly upwards,
some of the random vibrational motion
would have to change into coordinated,
directed motion. Such a conversion is
highly improbable.
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to do so the random motion of its molecules, which spreads out the distribution of 
kinetic energy throughout the container, would have to take them all into the same 
region of the container, thereby localizing the energy. The opposite change, spontane-
ous expansion, is a natural consequence of energy becoming more dispersed as the gas
molecules occupy a larger volume. An object does not spontaneously become warmer
than its surroundings because it is highly improbable that the jostling of randomly 
vibrating atoms in the surroundings will lead to the localization of thermal motion 
in the object. The opposite change, the spreading of the object’s energy into the sur-
roundings as thermal motion, is natural.

It may seem very puzzling that the spreading out of energy and matter, the collapse
into disorder, can lead to the formation of such ordered structures as crystals or pro-
teins. Nevertheless, in due course, we shall see that dispersal of energy and matter 
accounts for change in all its forms.

3.2 Entropy

The First Law of thermodynamics led to the introduction of the internal energy, U.
The internal energy is a state function that lets us assess whether a change is permiss-
ible: only those changes may occur for which the internal energy of an isolated system
remains constant. The law that is used to identify the signpost of spontaneous change,
the Second Law of thermodynamics, may also be expressed in terms of another state
function, the entropy, S. We shall see that the entropy (which we shall define shortly,
but is a measure of the energy dispersed in a process) lets us assess whether one state
is accessible from another by a spontaneous change. The First Law uses the internal
energy to identify permissible changes; the Second Law uses the entropy to identify the
spontaneous changes among those permissible changes.
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Пример 3.1  Пресметај ја промената на ентропијата при изотермна експанзија 
на идеален гас

Пресметај ја промената на ентропијата на образец од идеален гас, кога тој изотермно 
се експандира од волумен Vi до волумен Vf.
Метод  Дефиницијата на ентропијата нè учи да ја најдеме енергијата доведена 
како топлина, за реверзибилен пат од почетната до крајната состојба, независно 
од на чинот на кој процесот навистина се одвива. Едно упростувење е да се смета 
дека експанзијата е изотермна, така што температурата е константна и може да се 
из влече пред интегралот во рав. 3.2. Енергијата апсорбирана како топлина за вре
ме на реверзибилна изотермна експанзија на идеален гас може да се пресмета од 
ΔU = q + w и ΔU = 0, што имплицира дека q = –w во општ случај и, според тоа, дека 
qrev = –wrev  за реверзибилна промена. Работата при реверзибилна изотермна експан
зија беше пресметана во Оддел 2.3.
Одговор  Бидејќи температурата е константна, рав. 3.2 го добива обликот

Од рав. 2.11 е познато дека
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2 The units of entropy are the same as those of the gas constant, R, and molar heat capacities.

That is, to calculate the difference in entropy between any two states of a system, we
find a reversible path between them, and integrate the energy supplied as heat at each
stage of the path divided by the temperature at which heating occurs.

Example 3.1 Calculating the entropy change for the isothermal expansion of a 
perfect gas

Calculate the entropy change of a sample of perfect gas when it expands isother-
mally from a volume Vi to a volume Vf .

Method The definition of entropy instructs us to find the energy supplied as heat
for a reversible path between the stated initial and final states regardless of the 
actual manner in which the process takes place. A simplification is that the expan-
sion is isothermal, so the temperature is a constant and may be taken outside the
integral in eqn 3.2. The energy absorbed as heat during a reversible isothermal 
expansion of a perfect gas can be calculated from ∆U = q + w and ∆U = 0, which 
implies that q = −w in general and therefore that qrev = −wrev for a reversible change.
The work of reversible isothermal expansion was calculated in Section 2.3.

Answer Because the temperature is constant, eqn 3.2 becomes

∆S = �
f

i

dqrev =

From eqn 2.11, we know that

qrev = −wrev = nRT ln

It follows that

∆S = nR ln

As an illustration of this formula, when the volume occupied by 1.00 mol of any
perfect gas molecules is doubled at any constant temperature, Vf /Vi = 2 and

∆S = (1.00 mol) × (8.3145 J K−1 mol−1) × ln 2 = +5.76 J K−1

A note on good practice According to eqn 3.2, when the energy transferred as heat
is expressed in joules and the temperature is in kelvins, the units of entropy are
joules per kelvin (J K−1). Entropy is an extensive property. Molar entropy, the 
entropy divided by the amount of substance, is expressed in joules per kelvin per
mole (J K−1 mol−1).2 The molar entropy is an intensive property.

Self-test 3.1 Calculate the change in entropy when the pressure of a perfect gas is
changed isothermally from pi to pf . [∆S = nR ln(pi/pf)]

We can use the definition in eqn 3.1 to formulate an expression for the change in
entropy of the surroundings, ∆Ssur. Consider an infinitesimal transfer of heat dqsur

to the surroundings. The surroundings consist of a reservoir of constant volume, so
the energy supplied to them by heating can be identified with the change in their 

Vf

Vi

Vf

Vi

qrev

T

1

T
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Како илустрација за оваа формула, кога волуменот на просторот исполнет со  
1,00 mol од било кој идеален молекулски гас ќе се удвои, при произволна константна 
температура, Vf/Vi = 2 и 

ΔЅ = (1,00 mol) × (8,3145 J K–1 mol–1) × ln 2 = +5,76 J K–1

Пожелна практика  Според рав. 3.2, кога енергијата пренесена како топлина се 
изразува во џули и температурата во келвини, единиците на ентропијата се џул врз 
келвин (J K–1). Ентропијата е екстензивно својство. Моларната ентропија, ентро
пијата поделена со количеството супстанца, се изразува во џул врз келвин врз мол 
(J K‑1 mol‑1).2 Моларната ентропија е интензивно својство.

Тест за самопроверка 3.1  Пресметај ја промената на ентропијата кога притисокот 
на идеален гас се менува изотермно од рi до pf.   [ΔS = nR ln (pi/pf)]

3.2  ЕНТРОПИЈА

Може да се употреби дефиницијата од рав. 3.1 за да се формулира израз за про
ме ната на ентропијата на околината (на англиски surroundings), ΔЅsur. Ќе разгледаме 
беско нечно мал трансфер на топлина кон околината, dqsur. Околината се состои од 
резер воар со константен волумен, така што енергијата доведена во вид на топлина 
може да се идентифицира преку промена на внатрешната енергија на околината,  

Значи, за да се пресмета разликата на ентропијата меѓу било кои две состојби на сис
темот, треба да се најде реверзибилен пат помеѓу нив и да се интегрира енергијата 
доведена во вид на топлина во секоја точка од патот, поделена со температурата при 
која доаѓа до размена на топлината.

2 Единиците на ентропијата се еднакви како оние на гасната константа, R, и на моларниот топлински капацитет.
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3  ВТОР ПРИНЦИП80

Илустрација 3.1  Пресметување на промената на ентропијата на околината

За да се пресмета промената на ентропијата на околината кога 1,00 mol H2O(l) се 
образува од елементите под стандардни услови при 298 K, се употребува вредноста 
од Табела 2.7, ΔН$ = –286 kJ. Може да се смета дека енергија ослободена во околи
ната во вид на топлина е предадена при константен притисок, значи qsur = +286 kJ. 
Тогаш,
       

Оваа силно егзотермна реакција доведува до пораст на ентропијата на околината, 
би дејќи енергија, во вид на топлина, се ослободува во околината.

Тест за самопроверка 3.2  Пресметај ја промената на ентропијата на околината, 
кога 1,00 mol N2O4(g) се образува од 2,00 mol NO2(g) под стандардни услови при 
298 K.    [–192 J K–1]

Молекуларна интерпретација 3.1  Статистичка претстава за ентропијата

Појдовната точка во молекуларната интерпретација на Вториот принцип на 
термодинамиката е сфаќањето дека еден атом или една молекула може да поседува 
само определени енергии, наречени „енергетски нивоа“. Постојаното термално 
побудување што молекулите го „трпат“ во образецот при Т > 0 обезбедува нивна 

Натаму, бидејќи температурата на околината е константна каква и да е промената, за 
мерливо голема промена

        
Значи, независно од тоа на кој начин е дојдено до промена во системот, реверзибилно 
или иреверзибилно, може да се пресмета промената на ентропијата на околината со 
делење на топлината што е пренесена, со температурата при која е извршен преносот.

Равенката 3.3 ги прави мошне едноставни пресметките на промената на ентропијата 
на околината што придружуваат било кој процес. На пример, за адијабатска промена, 
qsur = 0, така што

За адијабатска промена:

80 3 THE SECOND LAW

3 Alternatively, the surroundings can be regarded as being at constant pressure, in which case we could
equate dqsur to dHsur.

internal energy, dUsur.
3 The internal energy is a state function, and dUsur is an exact

differential. As we have seen, these properties imply that dUsur is independent of how
the change is brought about and in particular is independent of whether the process is
reversible or irreversible. The same remarks therefore apply to dqsur, to which dUsur is
equal. Therefore, we can adapt the definition in eqn 3.1 to write

dSsur = = (3.3a)

Furthermore, because the temperature of the surroundings is constant whatever the
change, for a measurable change

∆Ssur = (3.3b)

That is, regardless of how the change is brought about in the system, reversibly or 
irreversibly, we can calculate the change of entropy of the surroundings by dividing
the heat transferred by the temperature at which the transfer takes place.

Equation 3.3 makes it very simple to calculate the changes in entropy of the surround-
ings that accompany any process. For instance, for any adiabatic change, qsur = 0, so

For an adiabatic change: ∆Ssur = 0 (3.4)

This expression is true however the change takes place, reversibly or irreversibly, pro-
vided no local hot spots are formed in the surroundings. That is, it is true so long as the
surroundings remain in internal equilibrium. If hot spots do form, then the localized
energy may subsequently disperse spontaneously and hence generate more entropy.

Illustration 3.1 Calculating the entropy change in the surroundings

To calculate the entropy change in the surroundings when 1.00 mol H2O(l) is
formed from its elements under standard conditions at 298 K, we use ∆H 7 =
−286 kJ from Table 2.7. The energy released as heat is supplied to the surroundings,
now regarded as being at constant pressure, so qsur = +286 kJ. Therefore,

∆Ssur = = +960 J K−1

This strongly exothermic reaction results in an increase in the entropy of the sur-
roundings as energy is released as heat into them.

Self-test 3.2 Calculate the entropy change in the surroundings when 1.00 mol
N2O4(g) is formed from 2.00 mol NO2(g) under standard conditions at 298 K.

[−192 J K−1]

Molecular interpretation 3.1 The statistical view of entropy

The entry point into the molecular interpretation of the Second Law of thermo-
dynamics is the realization that an atom or molecule can possess only certain 
energies, called its ‘energy levels’. The continuous thermal agitation that molecules

2.86 × 105 J

298 K

qsur

Tsur

dqsur

Tsur

dqsur,rev

Tsur
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                 (3.4)

Оваа равенка е вистинита независно од промената што се случила, реверзибилно 
или иреверзибилно, под услов дека не доаѓа до локални загревања во околината. Така, 
таа е вистинита сè додека околината е во внатрешна рамнотежа. Ако дојде до локални 
загревања, тогаш локализираната енергија може подоцна спонтано да се расејува и да 
генерира дополнителна ентропија.

 (3.3а)

 (3.3b)
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now regarded as being at constant pressure, so qsur = +286 kJ. Therefore,

∆Ssur = = +960 J K−1

This strongly exothermic reaction results in an increase in the entropy of the sur-
roundings as energy is released as heat into them.

Self-test 3.2 Calculate the entropy change in the surroundings when 1.00 mol
N2O4(g) is formed from 2.00 mol NO2(g) under standard conditions at 298 K.
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3 Може, алтернативно, да се смета дека притисокот во околината е константен и во тој случај ќе важи dqsur = dHsur.

dUsur.3 Внатрешната енергија е функција на состојбата, па dUsur е вистински диферен
цијал. Беше кажано дека ова својство значи дека dUsur е независно од патот по кој е извр
шена промената и, особено, не зависи од тоа дали процесот е реверзибилен или иревер
зибилен. Истите забелешки важат и за dqsur кој е еднаков на dUsur. Така, од дефиницијата 
во рав. 3.1, може да се напише
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Fig. 3.4 The Boltzmann distribution
predicts that the population of a state
decreases exponentially with the energy of
the state. (a) At low temperatures, only the
lowest states are significantly populated;
(b) at high temperatures, there is
significant population in high-energy states
as well as in low-energy states. At infinite
temperature (not shown), all states are
equally populated.

experience in a sample at T > 0 ensures that they are distributed over the available
energy levels. One particular molecule may be in one low energy state at one 
instant, and then be excited into a high energy state a moment later. Although 
we cannot keep track of the energy state of a single molecule, we can speak of 
the population of the state, the average number of molecules in each state; these
populations are constant in time provided the temperature remains the same.

Only the lowest energy state is occupied at T = 0. Raising the temperature excites
some molecules into higher energy states, and more and more states become access-
ible as the temperature is raised further (Fig. 3.4). Nevertheless, whatever the tem-
perature, there is always a higher population in a state of low energy than one of high
energy. The only exception occurs when the temperature is infinite: then all states
of the system are equally populated. These remarks were summarized quantitat-
ively by the Austrian physicist Ludwig Boltzmann in the Boltzmann distribution:

Ni =

where k = 1.381 × 10−23 J K−1 and Ni is the number of molecules in a sample of 
N molecules that will be found in a state with an energy Ei when it is part of a sys-
tem in thermal equilibrium at a temperature T. Care must be taken with the exact
interpretation, though, because more than one state may correspond to the same
energy: that is, an energy level may consist of several states.

Boltzmann also made the link between the distribution of molecules over energy
levels and the entropy. He proposed that the entropy of a system is given by

S = k ln W (3.5)

where W is the number of microstates, the ways in which the molecules of a system
can be arranged while keeping the total energy constant. Each microstate lasts only
for an instant and has a distinct distribution of molecules over the available energy
levels. When we measure the properties of a system, we are measuring an average
taken over the many microstates the system can occupy under the conditions of 
the experiment. The concept of the number of microstates makes quantitative the
ill-defined qualitative concepts of ‘disorder’ and ‘the dispersal of matter and energy’
that are used widely to introduce the concept of entropy: a more ‘disorderly’ dis-
tribution of energy and matter corresponds to a greater number of microstates 
associated with the same total energy.

Equation 3.5 is known as the Boltzmann formula and the entropy calculated
from it is sometimes called the statistical entropy. We see that if W = 1, which 
corresponds to one microstate (only one way of achieving a given energy, all
molecules in exactly the same state), then S = 0 because ln 1 = 0. However, if the 
system can exist in more than one microstate, then W > 1 and S > 0. But, if more
molecules can participate in the distribution of energy, then there are more 
microstates for a given total energy and the entropy is greater than when the energy
is confined so a smaller number of molecules. Therefore, the statistical view of 
entropy summarized by the Boltzmann formula is consistent with our previous
statement that the entropy is related to the dispersal of energy.

The molecular interpretation of entropy advanced by Boltzmann also suggests
the thermodynamic definition given by eqn 3.1. To appreciate this point, consider
that molecules in a system at high temperature can occupy a large number of the
available energy levels, so a small additional transfer of energy as heat will lead to a
relatively small change in the number of accessible energy levels. Consequently, the

Ne−Ei/kT

∑
i

e−Ei/kT
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Слика 3.4  Болцмановската дистрибуција 
предвидува дека населеноста на состојбите 
опаѓа експоненцијално со енергијата на сос
тојбата. (а) При ниски температури само нај
ниските состојби се значително населени;  
(b) при високи температури постои значител
на населеност како на високоенергетските 
состојби, така и на нискоенергетските. При 
бесконечна температура (не е прикажано) сите 
состојби се еднакво (рамномерно) населени.
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дистрибуција низ достапните енергетски нивоа. Определена молекула може да 
биде во нискоенергетска состојба (ниво) во еден момент, за во наредниот момент 
да биде ексцитирана (побудена) во високоенергетска состојба. Иако не може да се 
знае енергетската состојба на една молекула, може да се зборува за населеност на 
една состојба, за просечниот број молекули во секоја состојба; овие населености 
се константни во текот на времето, под услов дека температурата останува неиз
менета.

Само најниската енергетска состојба е населена при Т = 0. Покачувањето на 
температурата побудува некои молекули во повисоки енергетски состојби и сè 
повеќе од овие состојби стануваат достапни при натамошното покачување на 
температурата (Сл. 3.4). Сепак, каква и да е температурата, секогаш е поголема 
насе леноста на пониските отколку на повисоките енергетски состојби. Единствен 
исклучок постои при бесконечно висока температура: тогаш сите состојби се ед
накво населени. Овие идеи се квантитативно формулирани од страна на австрискиот 
физичар Лудвиг Болцман (Ludwig Boltzmann), во т.н. болцмановска рас пределба:

каде k = 1,381 × 10–23 J K–1, a Ni e бројот на молекули во образецот од N молекули 
што се наоѓаат во состојба со енергија Еi, кога таа е дел од системот во термичка 
рамнотежа при температура Т. Меѓутоа, треба да се внимава при егзактната интер
претација на ова, затоа што може да постои повеќе од една состојба со иста енер
гија: т.е. едно енергетско ниво може да се состои од повеќе состојби.

Болцман воспоставил и врска меѓу распределбата на молекулите по енергетски 
нивоа и ентропијата. Тој предложил дека ентропијата на системот е дадена со

S = k ln W (3.5)

каде W е бројот на микросостојби, бројот на начини на кои една молекула во сис
темот може да се распореди, а вкупната енергија при тоа да остане константна. 
Се која микросостојба трае само момент и има различна распределба на молекулите 
низ дозволените енергетски нивоа. Кога се мерат својствата на системот, всушност 
се мери средна вредност на голем број микросостојби во кои системот може да 
се најде при условите на експериментот. Концептот за бројот на микросостојби 
ги прави квантитативни инаку лошо дефинираните концепти за „несреденост“ и 
„расејување на материјата и енергијата“ што широко се употребуваат при вове
дување на концептот за ентропија: една „понесредена“ распределба на енергијата 
и материјата соодветствува на поголем број микросостојби што соодветствуваат на 
ед наква вкупна енергија.

Равенката 3.5 е позната како Болцманова формула и ентропијата пресметана 
од неа понекогаш се нарекува статистичка ентропија. Се гледа дека ако W = 1 
што соодветствува на една микросостојба (само еден начин да се достигне дадена 
енергија, со сите молекули во една единствена состојба), тогаш Ѕ = 0, бидејќи 
ln 1 = 0. Меѓутоа, ако системот може да постои во повеќе од една микросостојба, 
тогаш W > 1 и Ѕ > 0. Но, ако повеќе молекули може да придонесуваат во 
распределбата на енергијата, тогаш постојат повеќе микросостојби за зададена 
вкупна енергија и ентропијата е поголема отколку кога енергијата е ограничена на 
помал број молекули. Според тоа, статистичкиот пристап кон ентропијата сумиран 
во Болцмановата формула е во согласност со претходното тврдење дека ентропијата 
е поврзана со расејувањето на енергијата.

Молекуларната интерпретација на ентропијата развиена од Болцман води и до 
термодинамичката дефиниција дадена со рав. 3.1. За да се разбере ова тврдење, ќе 
разгледаме систем при висока температура чии молекули може да заземат голем број 
од достапните енергетски нивоа, така што мал дополнителен трансфер на енергија 
во вид на топлина ќе доведе до релативно мала промена во бројот на достапни 

3.2  ЕНТРОПИЈА



3  ВТОР ПРИНЦИП82
82 3 THE SECOND LAW

Volume, V

Pr
es

su
re

,p

Initial
state

Final
state

Fig. 3.5 In a thermodynamic cycle, the
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Fig. 3.6 The basic structure of a Carnot
cycle. In Step 1, there is isothermal
reversible expansion at the temperature Th.
Step 2 is a reversible adiabatic expansion in 
which the temperature falls from Th to Tc.
In Step 3 there is an isothermal reversible
compression at Tc, and that isothermal 
step is followed by an adiabatic reversible
compression, which restores the system to
its initial state.

number of microstates does not increase appreciably and neither does the entropy
of the system. In contrast, the molecules in a system at low temperature have access
to far fewer energy levels (at T = 0, only the lowest level is accessible), and the trans-
fer of the same quantity of energy by heating will increase the number of accessible
energy levels and the number of microstates rather significantly. Hence, the change
in entropy upon heating will be greater when the energy is transferred to a cold
body than when it is transferred to a hot body. This argument suggests that the
change in entropy should be inversely proportional to the temperature at which
the transfer takes place, as in eqn 3.1.

(b) The entropy as a state function

Entropy is a state function. To prove this assertion, we need to show that the integral
of dS is independent of path. To do so, it is sufficient to prove that the integral of 
eqn 3.1 around an arbitrary cycle is zero, for that guarantees that the entropy is the
same at the initial and final states of the system regardless of the path taken between
them (Fig. 3.5). That is, we need to show that

� = 0 (3.6)

where the symbol � denotes integration around a closed path. There are three steps in
the argument:

1. First, to show that eqn 3.6 is true for a special cycle (a ‘Carnot cycle’) involving a
perfect gas.

2. Then to show that the result is true whatever the working substance.

3. Finally, to show that the result is true for any cycle.

A Carnot cycle, which is named after the French engineer Sadi Carnot, consists of
four reversible stages (Fig. 3.6):

1. Reversible isothermal expansion from A to B at Th; the entropy change is qh/Th,
where qh is the energy supplied to the system as heat from the hot source.

2. Reversible adiabatic expansion from B to C. No energy leaves the system as heat,
so the change in entropy is zero. In the course of this expansion, the temperature falls
from Th to Tc, the temperature of the cold sink.

3. Reversible isothermal compression from C to D at Tc. Energy is released as heat
to the cold sink; the change in entropy of the system is qc /Tc; in this expression qc is
negative.

4. Reversible adiabatic compression from D to A. No energy enters the system as
heat, so the change in entropy is zero. The temperature rises from Tc to Th.

The total change in entropy around the cycle is

�dS = +

However, we show in Justification 3.1 that, for a perfect gas:

= − (3.7)rev

Substitution of this relation into the preceding equation gives zero on the right, which
is what we wanted to prove.
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fer of the same quantity of energy by heating will increase the number of accessible
energy levels and the number of microstates rather significantly. Hence, the change
in entropy upon heating will be greater when the energy is transferred to a cold
body than when it is transferred to a hot body. This argument suggests that the
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the transfer takes place, as in eqn 3.1.
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same at the initial and final states of the system regardless of the path taken between
them (Fig. 3.5). That is, we need to show that
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where the symbol � denotes integration around a closed path. There are three steps in
the argument:

1. First, to show that eqn 3.6 is true for a special cycle (a ‘Carnot cycle’) involving a
perfect gas.

2. Then to show that the result is true whatever the working substance.

3. Finally, to show that the result is true for any cycle.

A Carnot cycle, which is named after the French engineer Sadi Carnot, consists of
four reversible stages (Fig. 3.6):

1. Reversible isothermal expansion from A to B at Th; the entropy change is qh/Th,
where qh is the energy supplied to the system as heat from the hot source.

2. Reversible adiabatic expansion from B to C. No energy leaves the system as heat,
so the change in entropy is zero. In the course of this expansion, the temperature falls
from Th to Tc, the temperature of the cold sink.

3. Reversible isothermal compression from C to D at Tc. Energy is released as heat
to the cold sink; the change in entropy of the system is qc /Tc; in this expression qc is
negative.

4. Reversible adiabatic compression from D to A. No energy enters the system as
heat, so the change in entropy is zero. The temperature rises from Tc to Th.

The total change in entropy around the cycle is

�dS = +

However, we show in Justification 3.1 that, for a perfect gas:
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Substitution of this relation into the preceding equation gives zero on the right, which
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number of microstates does not increase appreciably and neither does the entropy
of the system. In contrast, the molecules in a system at low temperature have access
to far fewer energy levels (at T = 0, only the lowest level is accessible), and the trans-
fer of the same quantity of energy by heating will increase the number of accessible
energy levels and the number of microstates rather significantly. Hence, the change
in entropy upon heating will be greater when the energy is transferred to a cold
body than when it is transferred to a hot body. This argument suggests that the
change in entropy should be inversely proportional to the temperature at which
the transfer takes place, as in eqn 3.1.

(b) The entropy as a state function

Entropy is a state function. To prove this assertion, we need to show that the integral
of dS is independent of path. To do so, it is sufficient to prove that the integral of 
eqn 3.1 around an arbitrary cycle is zero, for that guarantees that the entropy is the
same at the initial and final states of the system regardless of the path taken between
them (Fig. 3.5). That is, we need to show that
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where the symbol � denotes integration around a closed path. There are three steps in
the argument:

1. First, to show that eqn 3.6 is true for a special cycle (a ‘Carnot cycle’) involving a
perfect gas.

2. Then to show that the result is true whatever the working substance.

3. Finally, to show that the result is true for any cycle.

A Carnot cycle, which is named after the French engineer Sadi Carnot, consists of
four reversible stages (Fig. 3.6):

1. Reversible isothermal expansion from A to B at Th; the entropy change is qh/Th,
where qh is the energy supplied to the system as heat from the hot source.

2. Reversible adiabatic expansion from B to C. No energy leaves the system as heat,
so the change in entropy is zero. In the course of this expansion, the temperature falls
from Th to Tc, the temperature of the cold sink.
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number of microstates does not increase appreciably and neither does the entropy
of the system. In contrast, the molecules in a system at low temperature have access
to far fewer energy levels (at T = 0, only the lowest level is accessible), and the trans-
fer of the same quantity of energy by heating will increase the number of accessible
energy levels and the number of microstates rather significantly. Hence, the change
in entropy upon heating will be greater when the energy is transferred to a cold
body than when it is transferred to a hot body. This argument suggests that the
change in entropy should be inversely proportional to the temperature at which
the transfer takes place, as in eqn 3.1.

(b) The entropy as a state function

Entropy is a state function. To prove this assertion, we need to show that the integral
of dS is independent of path. To do so, it is sufficient to prove that the integral of 
eqn 3.1 around an arbitrary cycle is zero, for that guarantees that the entropy is the
same at the initial and final states of the system regardless of the path taken between
them (Fig. 3.5). That is, we need to show that

� = 0 (3.6)

where the symbol � denotes integration around a closed path. There are three steps in
the argument:

1. First, to show that eqn 3.6 is true for a special cycle (a ‘Carnot cycle’) involving a
perfect gas.

2. Then to show that the result is true whatever the working substance.

3. Finally, to show that the result is true for any cycle.

A Carnot cycle, which is named after the French engineer Sadi Carnot, consists of
four reversible stages (Fig. 3.6):

1. Reversible isothermal expansion from A to B at Th; the entropy change is qh/Th,
where qh is the energy supplied to the system as heat from the hot source.

2. Reversible adiabatic expansion from B to C. No energy leaves the system as heat,
so the change in entropy is zero. In the course of this expansion, the temperature falls
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heat, so the change in entropy is zero. The temperature rises from Tc to Th.
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However, we show in Justification 3.1 that, for a perfect gas:

= − (3.7)rev

Substitution of this relation into the preceding equation gives zero on the right, which
is what we wanted to prove.

Th

Tc

qh

qc

qc

Tc

qh

Th

dqrev

T

PC8eC03  1/27/06  9:50  Page 82

82 3 THE SECOND LAW

Volume, V

Pr
es

su
re

,p

Initial
state

Final
state

Fig. 3.5 In a thermodynamic cycle, the
overall change in a state function (from the
initial state to the final state and then back
to the initial state again) is zero.

Volume, V

Pr
es

su
re

,p

1

2
3

4

Isotherm

Adiabat

AdiabatTh

Tc

A

B

C

D

Fig. 3.6 The basic structure of a Carnot
cycle. In Step 1, there is isothermal
reversible expansion at the temperature Th.
Step 2 is a reversible adiabatic expansion in 
which the temperature falls from Th to Tc.
In Step 3 there is an isothermal reversible
compression at Tc, and that isothermal 
step is followed by an adiabatic reversible
compression, which restores the system to
its initial state.

number of microstates does not increase appreciably and neither does the entropy
of the system. In contrast, the molecules in a system at low temperature have access
to far fewer energy levels (at T = 0, only the lowest level is accessible), and the trans-
fer of the same quantity of energy by heating will increase the number of accessible
energy levels and the number of microstates rather significantly. Hence, the change
in entropy upon heating will be greater when the energy is transferred to a cold
body than when it is transferred to a hot body. This argument suggests that the
change in entropy should be inversely proportional to the temperature at which
the transfer takes place, as in eqn 3.1.

(b) The entropy as a state function

Entropy is a state function. To prove this assertion, we need to show that the integral
of dS is independent of path. To do so, it is sufficient to prove that the integral of 
eqn 3.1 around an arbitrary cycle is zero, for that guarantees that the entropy is the
same at the initial and final states of the system regardless of the path taken between
them (Fig. 3.5). That is, we need to show that

� = 0 (3.6)

where the symbol � denotes integration around a closed path. There are three steps in
the argument:

1. First, to show that eqn 3.6 is true for a special cycle (a ‘Carnot cycle’) involving a
perfect gas.

2. Then to show that the result is true whatever the working substance.

3. Finally, to show that the result is true for any cycle.
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3. Reversible isothermal compression from C to D at Tc. Energy is released as heat
to the cold sink; the change in entropy of the system is qc /Tc; in this expression qc is
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(b) Ентропијата како функција на состојбата

Ентропијата е функција на состојбата. За да се докаже ова тврдење, потребно е да се 
докаже дека интегралот од dS е независен од патот. За ова е достатно да се докаже дека 
интегралот од рав. 3.1 по произволен циклус (кружен процес) е нула, затоа што тоа 
гарантира дека ентропијата е еднаква во почетната и крајната состојба на системот, 
независно од патот по кој се оди (Сл. 3.5). Така, треба да се покаже дека

каде симболот  означува интегрирање по затворен пат. Во аргументацијата има три 
чекора:

1.  Прво, да се покаже дека рав. 3.6 е вистинита за специјален циклус (Карноов 
циклус) со идеален гас.

2.  Потоа да се покаже дека резултатот е вистинит независно од природата на 
работната супстанца („работното тело“).

3.  На крајот, да се покаже дека резултатот е вистинит за било кој циклус.

Карноовиот циклус, наречен по францускиот инженер Сади Карнó (Sadi Carnot), 
се состои од четири реверзибилни степена (Сл. 3.6):

1.  Реверзибилна изотермна експанзија од А до В при Тh; промената на ентропијата 
е qh/Th, каде qh е енергијата доведена во системот како топлина, од топлиот резервоар 
(топлинскиот резервоар*).

2.  Реверзибилна адијабатска експанзија од В до С. Нема размена на енергија од 
системот во вид на топлина, па промената на ентропијата е нула. Во текот на оваа 
експанзија, температурата се снижува од Тh до Тс, температура на студениот резервоар.

3.  Реверзибилна изотермна компресија од С до D при Тс. Енергија се ослободува во 
вид на топлина во студениот резервоар; промената на ентропијата на системот е qс/Tс; во 
овој израз qс е негативна величина.

4.  Реверзибилна адијабатска компресија од D до А. Нема размена на енергија во 
вид на топлина, па промената на ентропијата е нула. Температурата се покачува од Tc до 
Th.

Вкупната промена на ентропијата во тек на циклусот е

Од друга страна, во Аргументација 3.1 се покажува дека за идеален гас:

Со замена на овој израз во претходната равенка се добива нула од десната страна, како 
што и требаше да се докаже.

* Топлински резервоар е систем (потсистем) со бесконечно голем топлински капацитет. (заб. прев.).

енергетски нивоа. Соодветно, бројот на микросостојбите не се зголемува многу, а 
така е и со ентропијата на системот. Од друга страна, молекулите во системот на 
ниска температура имаат пристап до далеку помалку енергетски нивоа (при Т = 0 
достапно е само најниското ниво), па трансферот на исто количество енергија, при 
загревање, значително ќе го зголеми бројот на достапни енергетски нивоа и бројот 
на микросостојби. Така, промената на ентропијата при загревање ќе биде поголема 
кога енергија се доведува на студено тело, отколку кога таа се доведува на топло 
тело. Овој аргумент укажува дека промената на ентропијата треба да биде обратно 
пропорционална на температурата при која се врши трансферот, во согласност со 
рав. 3.1.
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Justification 3.1 Heating accompanying reversible adiabatic expansion

This Justification is based on the fact that the two temperatures in eqn 3.7 lie on the
same adiabat in Fig. 3.6. As explained in Example 3.1, for a perfect gas:

qh = nRTh ln qc = nRTc ln

From the relations between temperature and volume for reversible adiabatic pro-
cesses (eqn 2.28):

VAT h
c = VDT c

c VcTc
c = VBT h

c

Multiplication of the first of these expressions by the second gives

VAVcT h
cT c

c = VDVBT h
cT c

c

which simplifies to

=

Consequently,

qc = nRTc ln = nRTc ln = −nRTc ln

and therefore

= = −

as in eqn 3.7.

In the second step we need to show that eqn 3.7 applies to any material, not just a
perfect gas (which is why, in anticipation, we have not labelled it with a °). We begin
this step of the argument by introducing the efficiency, ε (epsilon), of a heat engine:

ε = = [3.8]

The definition implies that, the greater the work output for a given supply of heat
from the hot reservoir, the greater is the efficiency of the engine. We can express the
definition in terms of the heat transactions alone, because (as shown in Fig. 3.7) the
energy supplied as work by the engine is the difference between the energy supplied as
heat by the hot reservoir and returned to the cold reservoir:

ε = = 1 + (3.9)

(Remember that qc < 0.) It then follows from eqn 3.7 that

εrev = 1 − (3.10)rev

Now we are ready to generalize this conclusion. The Second Law of thermodynamics
implies that all reversible engines have the same efficiency regardless of their construction.
To see the truth of this statement, suppose two reversible engines are coupled together
and run between the same two reservoirs (Fig. 3.8). The working substances and 
details of construction of the two engines are entirely arbitrary. Initially, suppose that

Tc

Th

qc

qh

qh + qc

qh

|w |
qh

work performed

heat absorbed

Th

Tc

nRTh ln(VB /VA)

−nRTc ln(VB /VA)

qh

qc

VB

VA

VA

VB

VD

VC

VD

VC

VA

VB

VD

VC

VB

VA

Tc

Th

qh

qc

| |w

Hot source

Cold sink

�20

�15

5

Fig. 3.7 Suppose an energy qh (for example, 
20 kJ) is supplied to the engine and qc is lost
from the engine (for example, qc = −15 kJ)
and discarded into the cold reservoir. The
work done by the engine is equal to qh + qc

(for example, 20 kJ + (−15 kJ) = 5 kJ). The
efficiency is the work done divided by the
energy supplied as heat from the hot
source.
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and therefore
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In the second step we need to show that eqn 3.7 applies to any material, not just a
perfect gas (which is why, in anticipation, we have not labelled it with a °). We begin
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The definition implies that, the greater the work output for a given supply of heat
from the hot reservoir, the greater is the efficiency of the engine. We can express the
definition in terms of the heat transactions alone, because (as shown in Fig. 3.7) the
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ε = = 1 + (3.9)

(Remember that qc < 0.) It then follows from eqn 3.7 that

εrev = 1 − (3.10)rev

Now we are ready to generalize this conclusion. The Second Law of thermodynamics
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and run between the same two reservoirs (Fig. 3.8). The working substances and 
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This Justification is based on the fact that the two temperatures in eqn 3.7 lie on the
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and therefore
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In the second step we need to show that eqn 3.7 applies to any material, not just a
perfect gas (which is why, in anticipation, we have not labelled it with a °). We begin
this step of the argument by introducing the efficiency, ε (epsilon), of a heat engine:

ε = = [3.8]

The definition implies that, the greater the work output for a given supply of heat
from the hot reservoir, the greater is the efficiency of the engine. We can express the
definition in terms of the heat transactions alone, because (as shown in Fig. 3.7) the
energy supplied as work by the engine is the difference between the energy supplied as
heat by the hot reservoir and returned to the cold reservoir:

ε = = 1 + (3.9)

(Remember that qc < 0.) It then follows from eqn 3.7 that

εrev = 1 − (3.10)rev

Now we are ready to generalize this conclusion. The Second Law of thermodynamics
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This Justification is based on the fact that the two temperatures in eqn 3.7 lie on the
same adiabat in Fig. 3.6. As explained in Example 3.1, for a perfect gas:
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and therefore

= = −

as in eqn 3.7.

In the second step we need to show that eqn 3.7 applies to any material, not just a
perfect gas (which is why, in anticipation, we have not labelled it with a °). We begin
this step of the argument by introducing the efficiency, ε (epsilon), of a heat engine:

ε = = [3.8]

The definition implies that, the greater the work output for a given supply of heat
from the hot reservoir, the greater is the efficiency of the engine. We can express the
definition in terms of the heat transactions alone, because (as shown in Fig. 3.7) the
energy supplied as work by the engine is the difference between the energy supplied as
heat by the hot reservoir and returned to the cold reservoir:

ε = = 1 + (3.9)

(Remember that qc < 0.) It then follows from eqn 3.7 that

εrev = 1 − (3.10)rev

Now we are ready to generalize this conclusion. The Second Law of thermodynamics
implies that all reversible engines have the same efficiency regardless of their construction.
To see the truth of this statement, suppose two reversible engines are coupled together
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This Justification is based on the fact that the two temperatures in eqn 3.7 lie on the
same adiabat in Fig. 3.6. As explained in Example 3.1, for a perfect gas:
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and therefore

= = −

as in eqn 3.7.

In the second step we need to show that eqn 3.7 applies to any material, not just a
perfect gas (which is why, in anticipation, we have not labelled it with a °). We begin
this step of the argument by introducing the efficiency, ε (epsilon), of a heat engine:

ε = = [3.8]

The definition implies that, the greater the work output for a given supply of heat
from the hot reservoir, the greater is the efficiency of the engine. We can express the
definition in terms of the heat transactions alone, because (as shown in Fig. 3.7) the
energy supplied as work by the engine is the difference between the energy supplied as
heat by the hot reservoir and returned to the cold reservoir:

ε = = 1 + (3.9)

(Remember that qc < 0.) It then follows from eqn 3.7 that

εrev = 1 − (3.10)rev

Now we are ready to generalize this conclusion. The Second Law of thermodynamics
implies that all reversible engines have the same efficiency regardless of their construction.
To see the truth of this statement, suppose two reversible engines are coupled together
and run between the same two reservoirs (Fig. 3.8). The working substances and 
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Слика 3.7  Претпостави дека енергија qh (да 
речеме 20 kJ) е доведена на машината и  
дека qc е оддадена од машината (на пример, 
qc = –15 kJ) и предадена на студениот резер
воар. Извршената работа од страна на маши
ната е еднаква на qh + qc (на пример, 20 kJ + 
(–15 kJ) = 5 kJ). Ефикасноста е еднаква на 
извршената работа поделена со енергијата 
доведена во вид на топлина од топлиот 
резервоар.
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Justification 3.1 Heating accompanying reversible adiabatic expansion

This Justification is based on the fact that the two temperatures in eqn 3.7 lie on the
same adiabat in Fig. 3.6. As explained in Example 3.1, for a perfect gas:
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Consequently,
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and therefore
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as in eqn 3.7.

In the second step we need to show that eqn 3.7 applies to any material, not just a
perfect gas (which is why, in anticipation, we have not labelled it with a °). We begin
this step of the argument by introducing the efficiency, ε (epsilon), of a heat engine:

ε = = [3.8]

The definition implies that, the greater the work output for a given supply of heat
from the hot reservoir, the greater is the efficiency of the engine. We can express the
definition in terms of the heat transactions alone, because (as shown in Fig. 3.7) the
energy supplied as work by the engine is the difference between the energy supplied as
heat by the hot reservoir and returned to the cold reservoir:

ε = = 1 + (3.9)

(Remember that qc < 0.) It then follows from eqn 3.7 that

εrev = 1 − (3.10)rev

Now we are ready to generalize this conclusion. The Second Law of thermodynamics
implies that all reversible engines have the same efficiency regardless of their construction.
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Топол резервоар

Студен резервоар

3.2  ЕНТРОПИЈА

Аргументација 3.1  Дополнително загревање по адијабатската експанзија

Оваа Аргументација се базира на фактот дека двете температури во рав. 3.7 соодветствуваат 
на состојби што лежат на иста адијабата на Сл. 3.6. Како што е објаснето во Пример 3.1, за 
идеален гас:

Од соодносите меѓу температурата и волуменот за реверзибилен адијабатски процес (рав. 
2.28):

Множењето на овие два израза дава

што се упростува до

Следствено,

и според тоа

точно како во рав. 3.7

Во вториот чекор треба да се покаже дека рав. 3.7 се однесува на било кој материјал, 
а не само на идеален гас (затоа, предвидувајќи го ова, равенката не беше означена со °). 
Овој чекор во аргументацијата ќе започне со воведување на величината ефикасност, ε 
(епсилон), на топлинската машина:

Дефиницијата вели дека колку поголема е извршената работа за дадено количество 
топлина примено од топлиот резервоар, толку поголема е ефикасноста на машината. 
Целата дефиниција може да се формулира и само преку размени на топлина, затоа што 
(како што е покажано на Сл. 3.7) енергијата што во машината е претворена во работа 
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(Запомни дека qc < 0). Тогаш од рав. 3.7 следува дека
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Justification 3.1 Heating accompanying reversible adiabatic expansion

This Justification is based on the fact that the two temperatures in eqn 3.7 lie on the
same adiabat in Fig. 3.6. As explained in Example 3.1, for a perfect gas:

qh = nRTh ln qc = nRTc ln

From the relations between temperature and volume for reversible adiabatic pro-
cesses (eqn 2.28):

VAT h
c = VDT c

c VcTc
c = VBT h

c

Multiplication of the first of these expressions by the second gives

VAVcT h
cT c

c = VDVBT h
cT c

c

which simplifies to

=

Consequently,

qc = nRTc ln = nRTc ln = −nRTc ln

and therefore

= = −

as in eqn 3.7.

In the second step we need to show that eqn 3.7 applies to any material, not just a
perfect gas (which is why, in anticipation, we have not labelled it with a °). We begin
this step of the argument by introducing the efficiency, ε (epsilon), of a heat engine:

ε = = [3.8]

The definition implies that, the greater the work output for a given supply of heat
from the hot reservoir, the greater is the efficiency of the engine. We can express the
definition in terms of the heat transactions alone, because (as shown in Fig. 3.7) the
energy supplied as work by the engine is the difference between the energy supplied as
heat by the hot reservoir and returned to the cold reservoir:

ε = = 1 + (3.9)

(Remember that qc < 0.) It then follows from eqn 3.7 that

εrev = 1 − (3.10)rev

Now we are ready to generalize this conclusion. The Second Law of thermodynamics
implies that all reversible engines have the same efficiency regardless of their construction.
To see the truth of this statement, suppose two reversible engines are coupled together
and run between the same two reservoirs (Fig. 3.8). The working substances and 
details of construction of the two engines are entirely arbitrary. Initially, suppose that
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Fig. 3.7 Suppose an energy qh (for example, 
20 kJ) is supplied to the engine and qc is lost
from the engine (for example, qc = −15 kJ)
and discarded into the cold reservoir. The
work done by the engine is equal to qh + qc

(for example, 20 kJ + (−15 kJ) = 5 kJ). The
efficiency is the work done divided by the
energy supplied as heat from the hot
source.
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Слика 3.8  (а) Демонстрацијата на 
еквивалентноста на ефикасностите на сите 
реверзибилни машини што работат помеѓу 
еднакви топлински резервоари се базира на 
дотокот енергија прикажан на овој дијаграм. 
(b) Нето ефектот од процесот е конверзија 
на топлина во работа, без да има потреба од 
студен резервоар: ова е во спротивност со 
Келвиновата формулација на Вториот принцип.

Слика 3.9  Еден општ кружен процес може 
да се раздели на мали Карноови циклуси. 
Совпаѓањето е егзактно, во граничниот 
слу чај на бесконечно мали циклуси. Патиш
тата се поништуваат во внатрешноста на 
множеството циклуси и останува само 
пе ри метарот, апроксимација што станува 
сè подобра, колку што бројот на мали цик
луси се зголемува. Бидејќи промената на 
ентропијата во секој индивидуален циклус 
е нула, интегралот од ентропијата по пери
метарот е, исто така, нула.

машината В и дека може да се избере таков режим на работа при кој машината В ќе зема 
енергија во вид на топлина qc од студениот резервоар и ќе оддава определено количество 
енергија како топлина во топлиот резервоар. Секако, бидејќи машината А е поефикасна 
од машината В, не сета работа што ја произведува А е потребна за овој процес и 
разликата може да се употреби за вршење некаква корисна работа. Нето ефектот е дека 
студениот резервоар е неизменет, извршена е работа, а топлиот резервоар изгубил дел 
од својата енергија. Исходот е во спротивност со Келвиновата формулација на Вториот 
принцип, бидејќи дел од топлината се претворил директно во работа. На јазикот на 
молекулите, хаотичното термално движење во топлиот резервоар се претворило во 
средено движење, карактеристично за работата. Со оглед на тоа што заклучокот е во 
спротивност со искуството, појдовната претпоставка дека машините А и В може да 
имаат различни ефикасности мора да биде погрешна. Следува дека релацијата помеѓу 
разменетите количества топлина и температурите мора да биде независна од работниот 
материјал, па според тоа рав. 3.7 е универзално вистинита за секоја супстанца вклучена 
во Карноов циклус.

За последниот чекор на аргументацијата, ќе забележиме дека за било кој реверзибилен 
циклус може да се смета дека е множество од Карноови циклуси и дека интегралот по 
произволна затворена патека е збир од интегралите за секој Карноов циклус (Сл. 3.9). 
Оваа апроксимација станува егзактна кога ќе се премине на бесконечно мали циклуси. 
Промената на ентропијата во секој индивидуален циклус е нула (како што беше 
демонстрирано погоре), па сумата од промените на ентропијата за сите циклуси е нула. 
Секако, во оваа сума, промената на ентропијата долж произволен индивидуален пат се 
поништува со промената на ентропијата долж заедничкиот пат од соседниот циклус. 
Според тоа, сите промени на ентропијата се поништуваат освен оние долж периметарот 
на вкупниот циклус. Значи,
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engine A is more efficient than engine B and that we choose a setting of the controls
that causes engine B to acquire energy as heat qc from the cold reservoir and to release
a certain quantity of energy as heat into the hot reservoir. However, because engine A
is more efficient than engine B, not all the work that A produces is needed for this pro-
cess, and the difference can be used to do work. The net result is that the cold reservoir
is unchanged, work has been done, and the hot reservoir has lost a certain amount of
energy. This outcome is contrary to the Kelvin statement of the Second Law, because
some heat has been converted directly into work. In molecular terms, the random
thermal motion of the hot reservoir has been converted into ordered motion charac-
teristic of work. Because the conclusion is contrary to experience, the initial assump-
tion that engines A and B can have different efficiencies must be false. It follows that
the relation between the heat transfers and the temperatures must also be independ-
ent of the working material, and therefore that eqn 3.7 is always true for any substance
involved in a Carnot cycle.

For the final step in the argument, we note that any reversible cycle can be approx-
imated as a collection of Carnot cycles and the cyclic integral around an arbitrary path
is the sum of the integrals around each of the Carnot cycles (Fig. 3.9). This approx-
imation becomes exact as the individual cycles are allowed to become infinitesimal.
The entropy change around each individual cycle is zero (as demonstrated above), so
the sum of entropy changes for all the cycles is zero. However, in the sum, the entropy
change along any individual path is cancelled by the entropy change along the path it
shares with the neighbouring cycle. Therefore, all the entropy changes cancel except
for those along the perimeter of the overall cycle. That is,
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Fig. 3.8 (a) The demonstration of the
equivalence of the efficiencies of all
reversible engines working between the
same thermal reservoirs is based on the
flow of energy represented in this diagram.
(b) The net effect of the processes is the
conversion of heat into work without there
being a need for a cold sink: this is contrary
to the Kelvin statement of the Second Law.
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Fig. 3.9 A general cycle can be divided into
small Carnot cycles. The match is exact in
the limit of infinitesimally small cycles.
Paths cancel in the interior of the
collection, and only the perimeter, an
increasingly good approximation to the
true cycle as the number of cycles increases,
survives. Because the entropy change
around every individual cycle is zero, 
the integral of the entropy around the
perimeter is zero too.
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In the limit of infinitesimal cycles, the non-cancelling edges of the Carnot cycles
match the overall cycle exactly, and the sum becomes an integral. Equation 3.6 then
follows immediately. This result implies that dS is an exact differential and therefore
that S is a state function.

IMPACT ON ENGINEERING 

I3.1 Refrigeration

The discussion of the text is the basis of the thermodynamic assessment of the power
needed to cool objects in refrigerators. First, we consider the work required to cool an
object, and refer to Fig. 3.10.

When an energy |qc | is removed from a cool source at a temperature Tc and then
deposited in a warmer sink at a temperature Th, as in a typical refrigerator, the change
in entropy is

∆S = − + < 0

The process is not spontaneous because not enough entropy is generated in the warm
sink to overcome the entropy loss from the hot source. To generate more entropy, 
energy must be added to the stream that enters the warm sink. Our task is to find the
minimum energy that needs to be supplied. The outcome is expressed as the coefficient
of performance, c:

c = = 

The less the work that is required to achieve a given transfer, the greater the coefficient
of performance and the more efficient the refrigerator.

Because |qc | is removed from the cold source, and the work |w | is added to the 
energy stream, the energy deposited as heat in the hot sink is |qh | = |qc | + |w |. Therefore,

= = − − 1

We can now use eqn 3.7 to express this result in terms of the temperatures alone,
which is possible if the transfer is performed reversibly. This substitution leads to

c =

for the thermodynamically optimum coefficient of performance. For a refrigerator
withdrawing heat from ice-cold water (Tc = 273 K) in a typical environment (Th =
293 K), c = 14, so, to remove 10 kJ (enough to freeze 30 g of water), requires transfer
of at least 0.71 kJ as work. Practical refrigerators, of course, have a lower coefficient of
performance.

The work to maintain a low temperature is also relevant to the design of refrigera-
tors. No thermal insulation is perfect, so there is always a flow of energy as heat into
the sample at a rate proportional to the temperature difference. If the rate at which 
energy leaks in is written A(Th − Tc), where A is a constant that depends on the size of
the sample and the details of the insulation, then the minimum power, P, required to
maintain the original temperature difference by pumping out that energy by heating
the surroundings is

P = × A(Th − Tc) = A ×
(Th − Tc)

2
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Fig. 3.10 (a) The flow of energy as heat 
from a cold source to a hot sink is not
spontaneous. As shown here, the entropy
increase of the hot sink is smaller than 
the entropy increase of the cold source, 
so there is a net decrease in entropy. 
(b) The process becomes feasible if work is
provided to add to the energy stream. Then
the increase in entropy of the hot sink can
be made to cancel the entropy decrease of
the hot source.

PC8eC03  1/27/06  9:50  Page 85

3.2 ENTROPY 85

In the limit of infinitesimal cycles, the non-cancelling edges of the Carnot cycles
match the overall cycle exactly, and the sum becomes an integral. Equation 3.6 then
follows immediately. This result implies that dS is an exact differential and therefore
that S is a state function.

IMPACT ON ENGINEERING 

I3.1 Refrigeration

The discussion of the text is the basis of the thermodynamic assessment of the power
needed to cool objects in refrigerators. First, we consider the work required to cool an
object, and refer to Fig. 3.10.

When an energy |qc | is removed from a cool source at a temperature Tc and then
deposited in a warmer sink at a temperature Th, as in a typical refrigerator, the change
in entropy is

∆S = − + < 0

The process is not spontaneous because not enough entropy is generated in the warm
sink to overcome the entropy loss from the hot source. To generate more entropy, 
energy must be added to the stream that enters the warm sink. Our task is to find the
minimum energy that needs to be supplied. The outcome is expressed as the coefficient
of performance, c:

c = = 

The less the work that is required to achieve a given transfer, the greater the coefficient
of performance and the more efficient the refrigerator.

Because |qc | is removed from the cold source, and the work |w | is added to the 
energy stream, the energy deposited as heat in the hot sink is |qh | = |qc | + |w |. Therefore,

= = − − 1

We can now use eqn 3.7 to express this result in terms of the temperatures alone,
which is possible if the transfer is performed reversibly. This substitution leads to

c =

for the thermodynamically optimum coefficient of performance. For a refrigerator
withdrawing heat from ice-cold water (Tc = 273 K) in a typical environment (Th =
293 K), c = 14, so, to remove 10 kJ (enough to freeze 30 g of water), requires transfer
of at least 0.71 kJ as work. Practical refrigerators, of course, have a lower coefficient of
performance.

The work to maintain a low temperature is also relevant to the design of refrigera-
tors. No thermal insulation is perfect, so there is always a flow of energy as heat into
the sample at a rate proportional to the temperature difference. If the rate at which 
energy leaks in is written A(Th − Tc), where A is a constant that depends on the size of
the sample and the details of the insulation, then the minimum power, P, required to
maintain the original temperature difference by pumping out that energy by heating
the surroundings is

P = × A(Th − Tc) = A ×
(Th − Tc)

2

Tc

1

c

Tc

Th − Tc

|qh|
|qc|

|qh | − |qc |
|qc |

1

c

|qc |
|w |

energy transferred as heat

energy transferred as work

|qc |
Th

|qc |
Tc

Hot sink

Cold source

Th

Tc

Entropy
changeqc

(a)

Cold source

Tc

Hot sink

Th

qc

w

(b)

Entropy
change

Fig. 3.10 (a) The flow of energy as heat 
from a cold source to a hot sink is not
spontaneous. As shown here, the entropy
increase of the hot sink is smaller than 
the entropy increase of the cold source, 
so there is a net decrease in entropy. 
(b) The process becomes feasible if work is
provided to add to the energy stream. Then
the increase in entropy of the hot sink can
be made to cancel the entropy decrease of
the hot source.

PC8eC03  1/27/06  9:50  Page 85

3.2 ENTROPY 85

In the limit of infinitesimal cycles, the non-cancelling edges of the Carnot cycles
match the overall cycle exactly, and the sum becomes an integral. Equation 3.6 then
follows immediately. This result implies that dS is an exact differential and therefore
that S is a state function.

IMPACT ON ENGINEERING 

I3.1 Refrigeration

The discussion of the text is the basis of the thermodynamic assessment of the power
needed to cool objects in refrigerators. First, we consider the work required to cool an
object, and refer to Fig. 3.10.

When an energy |qc | is removed from a cool source at a temperature Tc and then
deposited in a warmer sink at a temperature Th, as in a typical refrigerator, the change
in entropy is

∆S = − + < 0

The process is not spontaneous because not enough entropy is generated in the warm
sink to overcome the entropy loss from the hot source. To generate more entropy, 
energy must be added to the stream that enters the warm sink. Our task is to find the
minimum energy that needs to be supplied. The outcome is expressed as the coefficient
of performance, c:

c = = 

The less the work that is required to achieve a given transfer, the greater the coefficient
of performance and the more efficient the refrigerator.

Because |qc | is removed from the cold source, and the work |w | is added to the 
energy stream, the energy deposited as heat in the hot sink is |qh | = |qc | + |w |. Therefore,

= = − − 1

We can now use eqn 3.7 to express this result in terms of the temperatures alone,
which is possible if the transfer is performed reversibly. This substitution leads to

c =

for the thermodynamically optimum coefficient of performance. For a refrigerator
withdrawing heat from ice-cold water (Tc = 273 K) in a typical environment (Th =
293 K), c = 14, so, to remove 10 kJ (enough to freeze 30 g of water), requires transfer
of at least 0.71 kJ as work. Practical refrigerators, of course, have a lower coefficient of
performance.

The work to maintain a low temperature is also relevant to the design of refrigera-
tors. No thermal insulation is perfect, so there is always a flow of energy as heat into
the sample at a rate proportional to the temperature difference. If the rate at which 
energy leaks in is written A(Th − Tc), where A is a constant that depends on the size of
the sample and the details of the insulation, then the minimum power, P, required to
maintain the original temperature difference by pumping out that energy by heating
the surroundings is
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Fig. 3.10 (a) The flow of energy as heat 
from a cold source to a hot sink is not
spontaneous. As shown here, the entropy
increase of the hot sink is smaller than 
the entropy increase of the cold source, 
so there is a net decrease in entropy. 
(b) The process becomes feasible if work is
provided to add to the energy stream. Then
the increase in entropy of the hot sink can
be made to cancel the entropy decrease of
the hot source.
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енергија пренесена како топлина
енергија пренесена како работа

Слика 3.10  (а) Преносот на енергија во вид на 
топлина од постуден во потопол резервоар не е 
спонтан. Како што е покажано тука, зголемува 
њето на ентропијата на топлиот ре зервоар е  
по мало од намалувањето на ентро пијата на сту
дениот, па во целина доаѓа до намалување на 
ентропијата. (b) Процесот ста нува оствар лив 
доколку покрај пренесената енергија се додаде 
и работа. Тогаш порастот на ентропијата на 
топлиот резервоар може да се поништи со на
малувањето на ентропијата на  студениот ре
зервоар*.

*  Овој дел од текстот на оригиналот содржеше две 
крупни печатни грешки, што тука се поправени.  
Ина ку, во сиот текст зборовите „hot source“ и „cold 
sink“ се заменети со (по)топол и (по)студен ре зер
воар. Ако се работи за реврзибилен процес, овие ре
зер воари мора да имаат бескрајно голем топ лин ски 
капацитет што ќе овозможи константност на тем
пературата и покрај тоа што е доведено или одведено 
конечно големо количество топлина (заб. прев.).

Th

Tc

qc

(a)

Tc

Th

qc

w

(b)

Топол 
резервоар

Топол 
резервоар

Промена на 
ентропијата

Промена на 
ентропијата

Студен 
резервоар

Студен 
резервоар

Во граничниот случај на бесконечно мали циклуси, непоништените граници на Кар
но овите циклуси точно се совпаѓаат со оние на целиот циклус и сумата се заменува со 
ин теграл. Тогаш равенката 3.6 следува автоматски. Овој резултат покажува дека dS е 
вис тински диференцијал па, според тоа, Ѕ е функција на состојбата.

ВЛИЈАНИЕ ВРЗ ИНЖЕНЕРСТВОТО
I3.1  Ладење

Дискусијата во текстот ја дава основата за термодинамичко оценување на моќноста 
пот ребна за ладење артикли  во ладилници. Првин ќе ја разгледаме работата што е 
потребна за ладење на еден објект, со осврт на Сл. 3.10.

Кога енергија     |qc| се одведува од студен резервоар при температура Тс и се предава 
на топол резервоар при температура Тh (како кај типичен ладилник), промената на 
ентропијата е

Процесот не е спонтан бидејќи не се создава доволно ентропија кај топлиот резервоар, 
за да ја прекомпензира загубата на ентропија кај студениот резервоар. За да се создаде 
поголема ентропија, дополнителна енергија треба да се додаде кон делот од енергијата 
(пренесувана во вид на топлина) што влегува во топлиот резервоар. Задачата е да се 
најде минималната енергија што при ова треба да се соопшти. Резултатот го означува 
коефициентот на ефикасност, с:

Колку што работата потребна да се изврши даден трансфер е помала, толку е поголем 
коефициентот на ефикасност, соодветно на тоа, толку е поефикасен и ладилникот.

Бидејќи |qc| се одведува од студениот резервоар, а работата |w| се додава кон протокот 
на енергија, енергијата предадена како топлина на топлиот резервоар е |qh| ‑ |w|. Според 
тоа,

Сега може да се употреби рав. 3.7 за овој резултат да се изрази само преку температурите, 
што е можно ако трансферот се изведува реверзибилно. Со замена се добива

што е оптималниот термодинамички коефициент на ефикасност. За ладилник што 
одзема топлина од „мразстудена“ вода (Тс = 273 K) во типична околина (Тh = 293 K), 
c = 14. Тоа значи дека за да се одземат 10 kJ (достатно за да замрзнат 30 g вода), потребен 
е трансфер од најмалку 0,71 kJ работа. На практика, ладилниците имаат, секако, помал 
коефициент на ефикасност.

Работата потребна да се одржи ниска температура е исто така релевантна при про
ектирањето ладилници. Не постои совршена термичка изолација, па затоа секогаш пос
тои проток на енергија во вид на топлина со брзина пропорционална на температурната 
разлика. Ако брзината при која енергијата протекува внатре (во ладилникот) се напи ше 
како А(Тh – Tc), каде А е константа што зависи од големината на образецот и под роб
ностите во врска со изолацијата, тогаш минималната моќност, Р, потребна да се одр
жува дадена температурна разлика по пат на „испумпување“ енергија и загревање на 
околината, е
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3  ВТОР ПРИНЦИП92
92 3 THE SECOND LAW

Method Because the temperature is so low, we can assume that the heat capacity
varies with temperature as aT 3, in which case we can use eqn 3.18 to calculate the
entropy at a temperature T in terms of the entropy at T = 0 and the constant a.
When the integration is carried out, it turns out that the result can be expressed in
terms of the heat capacity at the temperature T, so the data can be used directly to
calculate the entropy.

Answer The integration required is

S(T) = S(0) + �
T

0

= S(0) + a�
T

0

T 2dT = S(0) + 1–3 aT 3

However, because aT 3 is the heat capacity at the temperature T,

S(T) = S(0) + 1–3 Cp(T)

from which it follows that

Sm(10 K) = Sm(0) + 0.14 J K−1 mol−1

Self-test 3.5 For metals, there is also a contribution to the heat capacity from the
electrons which is linearly proportional to T when the temperature is low. Find its
contribution to the entropy at low temperatures. [S(T) = S(0) + Cp(T)]

3.4 The Third Law of thermodynamics

At T = 0, all energy of thermal motion has been quenched, and in a perfect crystal all
the atoms or ions are in a regular, uniform array. The localization of matter and the
absence of thermal motion suggest that such materials also have zero entropy. This
conclusion is consistent with the molecular interpretation of entropy, because S = 0 if
there is only one way of arranging the molecules and only one microstate is accessible
(the ground state).

(a) The Nernst heat theorem

The experimental observation that turns out to be consistent with the view that the
entropy of a regular array of molecules is zero at T = 0 is summarized by the Nernst
heat theorem:

The entropy change accompanying any physical or chemical transformation 
approaches zero as the temperature approaches zero: ∆S → 0 as T → 0 provided all
the substances involved are perfectly crystalline.

Illustration 3.5 Using the Nernst heat theorem

Consider the entropy of the transition between orthorhombic sulfur, S(α), and
monoclinic sulfur, S(β), which can be calculated from the transition enthalpy 
(−402 J mol−1) at the transition temperature (369 K):

∆trsS = Sm(α) − Sm(β) = = −1.09 J K−1 mol−1

The two individual entropies can also be determined by measuring the heat capa-
cities from T = 0 up to T = 369 K. It is found that Sm(α) = Sm(α,0) + 37 J K−1 mol−1

(−402 J mol−1)

369 K

aT 3dT

T
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(the ground state).

(a) The Nernst heat theorem

The experimental observation that turns out to be consistent with the view that the
entropy of a regular array of molecules is zero at T = 0 is summarized by the Nernst
heat theorem:

The entropy change accompanying any physical or chemical transformation 
approaches zero as the temperature approaches zero: ∆S → 0 as T → 0 provided all
the substances involved are perfectly crystalline.

Illustration 3.5 Using the Nernst heat theorem

Consider the entropy of the transition between orthorhombic sulfur, S(α), and
monoclinic sulfur, S(β), which can be calculated from the transition enthalpy 
(−402 J mol−1) at the transition temperature (369 K):

∆trsS = Sm(α) − Sm(β) = = −1.09 J K−1 mol−1

The two individual entropies can also be determined by measuring the heat capa-
cities from T = 0 up to T = 369 K. It is found that Sm(α) = Sm(α,0) + 37 J K−1 mol−1

(−402 J mol−1)

369 K

aT 3dT

T
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Method Because the temperature is so low, we can assume that the heat capacity
varies with temperature as aT 3, in which case we can use eqn 3.18 to calculate the
entropy at a temperature T in terms of the entropy at T = 0 and the constant a.
When the integration is carried out, it turns out that the result can be expressed in
terms of the heat capacity at the temperature T, so the data can be used directly to
calculate the entropy.

Answer The integration required is

S(T) = S(0) + �
T

0

= S(0) + a�
T

0

T 2dT = S(0) + 1–3 aT 3

However, because aT 3 is the heat capacity at the temperature T,

S(T) = S(0) + 1–3 Cp(T)

from which it follows that

Sm(10 K) = Sm(0) + 0.14 J K−1 mol−1

Self-test 3.5 For metals, there is also a contribution to the heat capacity from the
electrons which is linearly proportional to T when the temperature is low. Find its
contribution to the entropy at low temperatures. [S(T) = S(0) + Cp(T)]

3.4 The Third Law of thermodynamics

At T = 0, all energy of thermal motion has been quenched, and in a perfect crystal all
the atoms or ions are in a regular, uniform array. The localization of matter and the
absence of thermal motion suggest that such materials also have zero entropy. This
conclusion is consistent with the molecular interpretation of entropy, because S = 0 if
there is only one way of arranging the molecules and only one microstate is accessible
(the ground state).

(a) The Nernst heat theorem

The experimental observation that turns out to be consistent with the view that the
entropy of a regular array of molecules is zero at T = 0 is summarized by the Nernst
heat theorem:

The entropy change accompanying any physical or chemical transformation 
approaches zero as the temperature approaches zero: ∆S → 0 as T → 0 provided all
the substances involved are perfectly crystalline.

Illustration 3.5 Using the Nernst heat theorem

Consider the entropy of the transition between orthorhombic sulfur, S(α), and
monoclinic sulfur, S(β), which can be calculated from the transition enthalpy 
(−402 J mol−1) at the transition temperature (369 K):

∆trsS = Sm(α) − Sm(β) = = −1.09 J K−1 mol−1

The two individual entropies can also be determined by measuring the heat capa-
cities from T = 0 up to T = 369 K. It is found that Sm(α) = Sm(α,0) + 37 J K−1 mol−1

(−402 J mol−1)

369 K

aT 3dT

T
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Метод  Поради тоа што температурата е толку ниска, може да се претпостави дека 
топлинскиот капацитет се менува со температурата како аТ 

3, а во тој случај може да 
се употреби рав. 3.18 за да се пресмета ентропијата при температура Т, користејќи 
ги ентропијата при Т = 0 и константата а. Откако ќе се изврши интегрирањето, 
се покажува дека резултатот може да се изрази преку топлинскиот капацитет на 
температура Т, па податоците може директно да се употребат за пресметување на 
ентропијата.

Одговор  Потребното интегрирање е

Од друга страна, бидејќи аТ 3 е топлинскиoт капацитет на температура Т,

од каде што следува дека

Тест за самопроверка 3.5  Кај металите, придонес во топлинскиот капацитет има 
и од електроните и тој е право пропорционален на Т, кога температурата е ниска. 
Најди го овој придонес кон ентропијата, при ниски температури.    

[S(T) = S(0) + Cp(T)]

3.4  Tрет принцип на термодинамиката

При Т = 0 исчезнува целата енергија на термалното движење и во совршен кристал сите 
атоми или јони се распоредени правилно и еднообразно. Локализацијата на материјата 
и отсуството на термално движење сугерираат дека ваквите материјали имаат ентропија 
еднаква на нула. Овој заклучок е во согласност со молекуларната интерпретација на 
ентропијата, бидејќи Ѕ = 0 ако постои еден единствен начин за распоредување на моле
кулите и ако е достапна една единствена микросостојба (основната енергетска состојба).

(а) Топлинската теорема на Нернст

Експерименталните резултати за кои се покажало дека се во согласност со идејата дека 
ентропијата на правилен распоред на молекулите при Т = 0 е нула, се сумирани во 
Нернстовата топлинска теорема (Nernst):

Промената на ентропијата при било која физичка или хемиска трансформација се 
стреми кон нула кога температурата се стреми кон нула: ΔS ® 0 кога Т ® 0, ако сите 
супстанци во системот се совршено кристални.

Илустрација 3.5  Употреба на Нернстовата топлинска теорема

Ќе ја разгледаме ентропијата на трансформацијата на орторомбичен сулфур, Ѕ(α) и 
моноклиничен сулфур, Ѕ(β), која може да се пресмета од енталпијата на преминот 
(‑402 J mol–1) на температурата на фазниот премин (369 K):

Двете индивидуални ентропии може да се определат со мерење на топлинските 
капацитети од Т = 0 до Т = 369 K. Најдено е дека Ѕm(α) = Ѕm(α,0) + 37 J K–1 mol–1 

,

92 3 THE SECOND LAW

Method Because the temperature is so low, we can assume that the heat capacity
varies with temperature as aT 3, in which case we can use eqn 3.18 to calculate the
entropy at a temperature T in terms of the entropy at T = 0 and the constant a.
When the integration is carried out, it turns out that the result can be expressed in
terms of the heat capacity at the temperature T, so the data can be used directly to
calculate the entropy.

Answer The integration required is

S(T) = S(0) + �
T

0

= S(0) + a�
T

0

T 2dT = S(0) + 1–3 aT 3

However, because aT 3 is the heat capacity at the temperature T,

S(T) = S(0) + 1–3 Cp(T)

from which it follows that

Sm(10 K) = Sm(0) + 0.14 J K−1 mol−1

Self-test 3.5 For metals, there is also a contribution to the heat capacity from the
electrons which is linearly proportional to T when the temperature is low. Find its
contribution to the entropy at low temperatures. [S(T) = S(0) + Cp(T)]

3.4 The Third Law of thermodynamics

At T = 0, all energy of thermal motion has been quenched, and in a perfect crystal all
the atoms or ions are in a regular, uniform array. The localization of matter and the
absence of thermal motion suggest that such materials also have zero entropy. This
conclusion is consistent with the molecular interpretation of entropy, because S = 0 if
there is only one way of arranging the molecules and only one microstate is accessible
(the ground state).

(a) The Nernst heat theorem

The experimental observation that turns out to be consistent with the view that the
entropy of a regular array of molecules is zero at T = 0 is summarized by the Nernst
heat theorem:

The entropy change accompanying any physical or chemical transformation 
approaches zero as the temperature approaches zero: ∆S → 0 as T → 0 provided all
the substances involved are perfectly crystalline.

Illustration 3.5 Using the Nernst heat theorem

Consider the entropy of the transition between orthorhombic sulfur, S(α), and
monoclinic sulfur, S(β), which can be calculated from the transition enthalpy 
(−402 J mol−1) at the transition temperature (369 K):

∆trsS = Sm(α) − Sm(β) = = −1.09 J K−1 mol−1

The two individual entropies can also be determined by measuring the heat capa-
cities from T = 0 up to T = 369 K. It is found that Sm(α) = Sm(α,0) + 37 J K−1 mol−1

(−402 J mol−1)

369 K

aT 3dT

T
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933.4 THE THIRD LAW OF THEMODYNAMICS 93

Synoptic Table 3.3* Standard 
Third-Law entropies at 298 K

S 7
m/(J K−1 mol−1)

Solids

Graphite, C(s) 5.7

Diamond, C(s) 2.4

Sucrose, C12H22O11(s) 360.2

Iodine, I2(s) 116.1

Liquids

Benzene, C6H6(l) 173.3

Water, H2O(l) 69.9

Mercury, Hg(l) 76.0

Gases

Methane, CH4(g) 186.3

Carbon dioxide, CO2(g) 213.7

Hydrogen, H2(g) 130.7

Helium, He 126.2

Ammonia, NH3(g) 126.2

* More values are given in the Data section.

and Sm(β) = Sm(β,0) + 38 J K−1 mol−1. These two values imply that at the transition
temperature

∆ trsS = Sm(α,0) − Sm(β,0) = −1 J K−1 mol−1

On comparing this value with the one above, we conclude that Sm(α,0) − Sm(β,0)
≈ 0, in accord with the theorem.

It follows from the Nernst theorem that, if we arbitrarily ascribe the value zero 
to the entropies of elements in their perfect crystalline form at T = 0, then all perfect
crystalline compounds also have zero entropy at T = 0 (because the change in entropy
that accompanies the formation of the compounds, like the entropy of all transforma-
tions at that temperature, is zero). This conclusion is summarized by the Third Law
of thermodynamics:

The entropy of all perfect crystalline substances is zero at T = 0.

As far as thermodynamics is concerned, choosing this common value as zero is then a
matter of convenience. The molecular interpretation of entropy, however, justifies
the value S = 0 at T = 0.

Molecular interpretation 3.3 The statistical view of the Third Law of thermodynamics

We saw in Molecular interpretation 3.1 that, according to the Boltzmann formula,
the entropy is zero if there is only one accessible microstate (W = 1). In most cases,
W = 1 at T = 0 because there is only one way of achieving the lowest total energy:
put all the molecules into the same, lowest state. Therefore, S = 0 at T = 0, in accord
with the Third Law of thermodynamics. In certain cases, though, W may differ
from 1 at T = 0. This is the case if there is no energy advantage in adopting a par-
ticular orientation even at absolute zero. For instance, for a diatomic molecule AB
there may be almost no energy difference between the arrangements . . . AB AB AB
. . . and . . . BA AB BA . . . , so W > 1 even at T = 0. If S > 0 at T = 0 we say that the
substance has a residual entropy. Ice has a residual entropy of 3.4 J K−1 mol−1. It
stems from the arrangement of the hydrogen bonds between neighbouring water
molecules: a given O atom has two short O-H bonds and two long O···H bonds to
its neighbours, but there is a degree of randomness in which two bonds are short
and which two are long.

(b) Third-Law entropies

Entropies reported on the basis that S(0) = 0 are called Third-Law entropies (and
often just ‘entropies’). When the substance is in its standard state at the temperature
T, the standard (Third-Law) entropy is denoted S 7(T). A list of values at 298 K is
given in Table 3.3.

The standard reaction entropy, ∆rS
7, is defined, like the standard reaction en-

thalpy, as the difference between the molar entropies of the pure, separated products
and the pure, separated reactants, all substances being in their standard states at the
specified temperature:

∆rS
7 =

Products
∑νS 7

m −
Reactants

∑νS 7
m (3.21)

In this expression, each term is weighted by the appropriate stoichiometric coefficient.
Standard reaction entropies are likely to be positive if there is a net formation of gas in
a reaction, and are likely to be negative if there is a net consumption of gas.
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Од Нернстовата теорема следува дека, ако произволно припишеме вредност нула за 
ентропиите на елементите во нивната совршено кристална форма при Т = 0, тогаш сите 
совршено кристални соединенија исто така имаат ентропија нула при Т = 0 (бидеј ќи 
промената на ентропијата што го придружува образувањето соединенија, како и ен тро
пијата на сите трансформации при таа температура, е нула). Овој заклучок е сумиран во 
Третиот принцип на термодинамиката:

Ентропијата на сите совршено кристални супстанци е нула при Т = 0.

Сè додека се работи за термодинамиката, ваквиот избор на оваа вообичаена вредност е 
прашање на договор. Од друга страна, молекуларната интерпретација на ентропијата ја 
оправдува вредноста Ѕ = 0 при Т = 0.

Табела 3.3*  Стандардни ентропии од 
Третиот принцип, на 298 K

Цврсти

Графит, C(s) 5,7

Дијамант, С(ѕ) 2,4

Сахароза, С12Н22О11(ѕ) 360,2

Јод, I2(s) 116,1

Teчности 

Бензен, C6H6(l) 173,3

Вода, H2O(l) 69,9

Жива, Hg(l) 76,0

Гасови

Метан, CH4(g) 186,3

Јаглерод диок сид, CO2(g) 213,7

Водород, H2(g) 130,7

Хелиум, He(g) 126,2

Амонијак, NH3(g) 192,4

* Повеќе вредности се дадени во Одделот за 
податоци.

и Ѕm(β) = Ѕm(β,0) + 38 J K–1 mol–1. Овие две вредности покажуваат дека на темпера
турата на преминот

ΔtrsS = Ѕm(α,0) – Ѕm(β,0) = –1 J K–1 mol–1

При споредба на оваа вредност со онаа најдена претходно може да се заклучи дека 
Ѕm(α,0) – Ѕm(β,0) = 0, во согласност со теоремата.

Во овој израз секој член е нормиран со соодветниот стехиометриски коефициент. Би 
се очекувало стандардните реакциони ентропии да бидат позитивни доколку при реак
цијата се образува гас (повеќе отколку што се троши), а да бидат негативни ако гас се 
троши повеќе отколку што се образува.

Молекуларна интерпретација 3.3  Статистичка претстава за Третиот принцип 
на термодинамиката

Во Молекуларна интерпретација 3.1 беше покажано дека, според Болцмановата 
фор мула, ентропијата е нула ако има само една достапна микросостојба (W = 1). 
Во најголем број случаи, W = 1 при Т = 0, затоа што има само еден начин да се дос
тигне најниската вкупна енергија: сите молекули да се „стават“ во истата, најниска
та состојба. Така, Ѕ = 0 при Т = 0, во согласност со Третиот принцип на термодина
миката. Сепак во определени случаи W може да се разликува од 1 при Т = 0. Ова е 
случај кога дури и на апсолутната нула нема префериран распоред (од гледна точка 
на енергијата) при заземање определена ориентација. На пример, за диатомските 
молекули АВ може, практично, да не постои енергетска разлика меѓу распоредите 
...АВ АВ АВ... и ...ВА ВА ВА..., така што W > 1 дури и при Т = 0. Ако Ѕ > 0 при Т = 0, 
се вели дека супстанцата поседува резидуална ентропија. Мразот има резидуална 
ентропија од 3,4 J K–1 mol–1. Таа произлегува од распоредот на водородните врски 
меѓу соседните молекули вода: определен О атом има две куси О‑Н врски и две 
долги О···Н врски до неговите соседи, но постои определена произволност за тоа 
кои две врски ќе бидат куси, а кои две долги.

(b) Ентропии од Третиот принцип

Ентропиите пресметани врз база на претпоставката Ѕ(0) = 0 се наречени ентропии 
од Третиот принцип (честопати и само „ентропии“). Кога супстанцата е во својата 
стандардна состојба при температура Т, стандардната (од Третиот принцип) ентро
пија се означува со Ѕ$(Т). Во Табела 3.3 е дадена серија од вредности на 298 K.

Стандардната реакциона ентропија, ΔrS$, е дефинирана (како и стандардната ре
акциона енталпија), како разлика меѓу моларните ентропии на чистите, одделени про
дукти и чистите, одделени реактанти, при што сите супстанци се во нивните стандардни 
состојби на специфицираната температура:
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Synoptic Table 3.3* Standard 
Third-Law entropies at 298 K

S 7
m/(J K−1 mol−1)

Solids

Graphite, C(s) 5.7

Diamond, C(s) 2.4

Sucrose, C12H22O11(s) 360.2

Iodine, I2(s) 116.1

Liquids

Benzene, C6H6(l) 173.3

Water, H2O(l) 69.9

Mercury, Hg(l) 76.0

Gases

Methane, CH4(g) 186.3

Carbon dioxide, CO2(g) 213.7

Hydrogen, H2(g) 130.7

Helium, He 126.2

Ammonia, NH3(g) 126.2

* More values are given in the Data section.

and Sm(β) = Sm(β,0) + 38 J K−1 mol−1. These two values imply that at the transition
temperature

∆ trsS = Sm(α,0) − Sm(β,0) = −1 J K−1 mol−1

On comparing this value with the one above, we conclude that Sm(α,0) − Sm(β,0)
≈ 0, in accord with the theorem.

It follows from the Nernst theorem that, if we arbitrarily ascribe the value zero 
to the entropies of elements in their perfect crystalline form at T = 0, then all perfect
crystalline compounds also have zero entropy at T = 0 (because the change in entropy
that accompanies the formation of the compounds, like the entropy of all transforma-
tions at that temperature, is zero). This conclusion is summarized by the Third Law
of thermodynamics:

The entropy of all perfect crystalline substances is zero at T = 0.

As far as thermodynamics is concerned, choosing this common value as zero is then a
matter of convenience. The molecular interpretation of entropy, however, justifies
the value S = 0 at T = 0.

Molecular interpretation 3.3 The statistical view of the Third Law of thermodynamics

We saw in Molecular interpretation 3.1 that, according to the Boltzmann formula,
the entropy is zero if there is only one accessible microstate (W = 1). In most cases,
W = 1 at T = 0 because there is only one way of achieving the lowest total energy:
put all the molecules into the same, lowest state. Therefore, S = 0 at T = 0, in accord
with the Third Law of thermodynamics. In certain cases, though, W may differ
from 1 at T = 0. This is the case if there is no energy advantage in adopting a par-
ticular orientation even at absolute zero. For instance, for a diatomic molecule AB
there may be almost no energy difference between the arrangements . . . AB AB AB
. . . and . . . BA AB BA . . . , so W > 1 even at T = 0. If S > 0 at T = 0 we say that the
substance has a residual entropy. Ice has a residual entropy of 3.4 J K−1 mol−1. It
stems from the arrangement of the hydrogen bonds between neighbouring water
molecules: a given O atom has two short O-H bonds and two long O···H bonds to
its neighbours, but there is a degree of randomness in which two bonds are short
and which two are long.

(b) Third-Law entropies

Entropies reported on the basis that S(0) = 0 are called Third-Law entropies (and
often just ‘entropies’). When the substance is in its standard state at the temperature
T, the standard (Third-Law) entropy is denoted S 7(T). A list of values at 298 K is
given in Table 3.3.

The standard reaction entropy, ∆rS
7, is defined, like the standard reaction en-

thalpy, as the difference between the molar entropies of the pure, separated products
and the pure, separated reactants, all substances being in their standard states at the
specified temperature:

∆rS
7 =

Products
∑νS 7

m −
Reactants

∑νS 7
m (3.21)

In this expression, each term is weighted by the appropriate stoichiometric coefficient.
Standard reaction entropies are likely to be positive if there is a net formation of gas in
a reaction, and are likely to be negative if there is a net consumption of gas.
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Synoptic Table 3.3* Standard 
Third-Law entropies at 298 K

S 7
m/(J K−1 mol−1)

Solids

Graphite, C(s) 5.7

Diamond, C(s) 2.4

Sucrose, C12H22O11(s) 360.2

Iodine, I2(s) 116.1

Liquids

Benzene, C6H6(l) 173.3

Water, H2O(l) 69.9

Mercury, Hg(l) 76.0

Gases

Methane, CH4(g) 186.3

Carbon dioxide, CO2(g) 213.7

Hydrogen, H2(g) 130.7

Helium, He 126.2

Ammonia, NH3(g) 126.2

* More values are given in the Data section.

and Sm(β) = Sm(β,0) + 38 J K−1 mol−1. These two values imply that at the transition
temperature

∆ trsS = Sm(α,0) − Sm(β,0) = −1 J K−1 mol−1

On comparing this value with the one above, we conclude that Sm(α,0) − Sm(β,0)
≈ 0, in accord with the theorem.

It follows from the Nernst theorem that, if we arbitrarily ascribe the value zero 
to the entropies of elements in their perfect crystalline form at T = 0, then all perfect
crystalline compounds also have zero entropy at T = 0 (because the change in entropy
that accompanies the formation of the compounds, like the entropy of all transforma-
tions at that temperature, is zero). This conclusion is summarized by the Third Law
of thermodynamics:

The entropy of all perfect crystalline substances is zero at T = 0.

As far as thermodynamics is concerned, choosing this common value as zero is then a
matter of convenience. The molecular interpretation of entropy, however, justifies
the value S = 0 at T = 0.

Molecular interpretation 3.3 The statistical view of the Third Law of thermodynamics

We saw in Molecular interpretation 3.1 that, according to the Boltzmann formula,
the entropy is zero if there is only one accessible microstate (W = 1). In most cases,
W = 1 at T = 0 because there is only one way of achieving the lowest total energy:
put all the molecules into the same, lowest state. Therefore, S = 0 at T = 0, in accord
with the Third Law of thermodynamics. In certain cases, though, W may differ
from 1 at T = 0. This is the case if there is no energy advantage in adopting a par-
ticular orientation even at absolute zero. For instance, for a diatomic molecule AB
there may be almost no energy difference between the arrangements . . . AB AB AB
. . . and . . . BA AB BA . . . , so W > 1 even at T = 0. If S > 0 at T = 0 we say that the
substance has a residual entropy. Ice has a residual entropy of 3.4 J K−1 mol−1. It
stems from the arrangement of the hydrogen bonds between neighbouring water
molecules: a given O atom has two short O-H bonds and two long O···H bonds to
its neighbours, but there is a degree of randomness in which two bonds are short
and which two are long.

(b) Third-Law entropies

Entropies reported on the basis that S(0) = 0 are called Third-Law entropies (and
often just ‘entropies’). When the substance is in its standard state at the temperature
T, the standard (Third-Law) entropy is denoted S 7(T). A list of values at 298 K is
given in Table 3.3.

The standard reaction entropy, ∆rS
7, is defined, like the standard reaction en-

thalpy, as the difference between the molar entropies of the pure, separated products
and the pure, separated reactants, all substances being in their standard states at the
specified temperature:

∆rS
7 =

Products
∑νS 7

m −
Reactants

∑νS 7
m (3.21)

In this expression, each term is weighted by the appropriate stoichiometric coefficient.
Standard reaction entropies are likely to be positive if there is a net formation of gas in
a reaction, and are likely to be negative if there is a net consumption of gas.
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Илустрација 3.6  Пресметување на стандардната реакциона ентропија

За да се пресмета стандардната реакциона ентропија на Н2(g) + 1
2O2(g) ® H2O(l) 

при 25 °С, ќе бидат употребени податоците дадени во Табела 2.7 од Одделот за 
податоци:

Негативната вредност е во согласност со претворбата на двата гаса во компактна 
течност.

Пожелна практика  Не треба да се прави грешка па да се смета дека стандардните 
моларни ентропии на елементарните супстанци се еднакви на нула: тие имаат 
вредности поголеми од нула (доколку Т > 0), како што веќе беше дискутирано.

Тест за самопроверка 3.6  Пресметај ја стандардната реакциона ентропија за со
го рувањето на метан до јаглерод диоксид и вода на 25 °С.      [–243 J K–1 mol–1]

Токму како при дискусијата на енталпиите во Оддел 2.8, каде беше прифатено 
дека раствори од катјони не може да се приготват во отсуство на анјони, стандардните 
моларни ентропии на јони во раствор се прикажуваат на скала во која стандардната 
ентропија на Н+ јоните во вода при сите температури се зема како нула:

S$(H+, aq) = 0       [3.22]

Вредностите што се базираат на ваквиот избор се дадени во Табела 2.7, во Одделот за 
податоци.5 Бидејќи ентропиите на јоните во вода се релативни вредности во однос на 
вредноста за водородните јони во вода, тие може да бидат позитивни или негативни. 
Позитивна вредност значи дека даден јон има поголема моларна ентропија отколку Н+ 
во вода. На пример, стандардната моларна ентропија на Cl–(aq) е +57 J K–1 mol–1, а онаа 
на Mg2+(aq) e –128 J K–1 mol–1. Ентропиите на јоните се менуваат според очекувањата што 
се темелат врз степенот до кој јоните ги подредуваат молекулите вода во растворот околу 
себе. Мали, силно наелектризирани јони, доведуваат до постоење на локална структура 
во околната вода и несреденоста во растворот се намалува повеќе отколку во случај на 
големи, еднаш наелектризирани јони. Апсолутните (од Третиот принцип) стандардни 
моларни ентропии на протон во вода може да се проценат преку формулирање модел 
на структурата која тој ја индуцира и постои определена согласност да се употребува 
вредноста од –21 J K–1 mol–1. Негативната вредност укажува дека протонот индуцира 
ред во растворувачот.

Сосредоточување врз системот

Ентропијата е основниот концепт при дискусијата на насоката на природните проме ни, 
но за таа да се употреби неопходно е да се анализираат промените како во системот, 
така и во околината. Беше покажано дека секогаш е многу едноставно да се пресмета 
промената на ентропијата на околината и сега ќе се покаже дека е можно да се изработи 
едноставен метод, за ваквиот удел автоматски да се земе предвид. Овој пристап го 

5 На јазикот што ќе биде воведен во Оддел 5.1, ентропиите на јоните во раствор се, всушност, парцијални мо
лар ни ентропии, затоа што во нивните вредности се „пресметани“ последиците од нивното присуство врз 
орга ни зацијата на молекулите од растворувачот околу нив.
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5 In terms of the language to be introduced in Section 5.1, the entropies of ions in solution are actually par-
tial molar entropies, for their values include the consequences of their presence on the organization of the
solvent molecules around them.

Illustration 3.6 Calculating a standard reaction entropy

To calculate the standard reaction entropy of H2(g) + 1–2 O2(g) → H2O(l) at 25°C,
we use the data in Table 2.7 of the Data Section to write

∆rS
7 = S 7

m(H2O, l) − {S 7
m(H2, g) + 1–2 S 7

m(O2, g)}

= 69.9 J K−1 mol−1 − {130.7 + 1–2 (205.0)} J K−1 mol−1

= −163.4 J K−1 mol−1

The negative value is consistent with the conversion of two gases to a compact liquid.

A note on good practice Do not make the mistake of setting the standard molar
entropies of elements equal to zero: they have non-zero values (provided T > 0), as
we have already discussed.

Self-test 3.6 Calculate the standard reaction entropy for the combustion of
methane to carbon dioxide and liquid water at 25°C. [−243 J K−1 mol−1]

Just as in the discussion of enthalpies in Section 2.8, where we acknowledged that
solutions of cations cannot be prepared in the absence of anions, the standard molar
entropies of ions in solution are reported on a scale in which the standard entropy of
the H+ ions in water is taken as zero at all temperatures:

S 7(H+, aq) = 0 [3.22]

The values based on this choice are listed in Table 2.7 in the Data section.5 Because the
entropies of ions in water are values relative to the hydrogen ion in water, they may be
either positive or negative. A positive entropy means that an ion has a higher molar
entropy than H+ in water and a negative entropy means that the ion has a lower molar
entropy than H+ in water. For instance, the standard molar entropy of Cl−(aq) is +57
J K−1 mol−1 and that of Mg2+(aq) is −128 J K−1 mol−1. Ion entropies vary as expected
on the basis that they are related to the degree to which the ions order the water
molecules around them in the solution. Small, highly charged ions induce local struc-
ture in the surrounding water, and the disorder of the solution is decreased more than
in the case of large, singly charged ions. The absolute, Third-Law standard molar 
entropy of the proton in water can be estimated by proposing a model of the structure
it induces, and there is some agreement on the value −21 J K−1 mol−1. The negative
value indicates that the proton induces order in the solvent.

Concentrating on the system

Entropy is the basic concept for discussing the direction of natural change, but to use
it we have to analyse changes in both the system and its surroundings. We have seen
that it is always very simple to calculate the entropy change in the surroundings, and
we shall now see that it is possible to devise a simple method for taking that contribu-
tion into account automatically. This approach focuses our attention on the system
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8 The reference state of an element was defined in Section 2.7.

Synoptic Table 3.4* Standard Gibbs
energies of formation (at 298 K)

∆fG
7/(kJ mol−1)

Diamond, C(s) +2.9

Benzene, C6H6(l) +124.3

Methane, CH4(g) −50.7

Carbon dioxide, CO2(g) −394.4

Water, H2O(l) −237.1

Ammonia, NH3(g) −16.5

Sodium chloride, NaCl(s) −384.1

* More values are given in the Data section.

Therefore, wadd,max = −2865 kJ for the combustion of 1 mol glucose molecules, and
the reaction can be used to do up to 2865 kJ of non-expansion work. To place this
result in perspective, consider that a person of mass 70 kg needs to do 2.1 kJ of work
to climb vertically through 3.0 m; therefore, at least 0.13 g of glucose is needed to
complete the task (and in practice significantly more).

Self-test 3.8 How much non-expansion work can be obtained from the com-
bustion of 1.00 mol CH4(g) under standard conditions at 298 K? Use ∆rS

7 =
−243 J K−1 mol−1. [818 kJ]

3.6 Standard reaction Gibbs energies

Standard entropies and enthalpies of reaction can be combined to obtain the stand-
ard Gibbs energy of reaction (or ‘standard reaction Gibbs energy’), ∆rG

7:

∆rG
7 = ∆rH

7 − T∆rS
7 [3.39]

The standard Gibbs energy of reaction is the difference in standard molar Gibbs 
energies of the products and reactants in their standard states at the temperature
specified for the reaction as written. As in the case of standard reaction enthalpies, it is
convenient to define the standard Gibbs energies of formation, ∆f G

7, the standard
reaction Gibbs energy for the formation of a compound from its elements in their ref-
erence states.8 Standard Gibbs energies of formation of the elements in their reference
states are zero, because their formation is a ‘null’ reaction. A selection of values for
compounds is given in Table 3.4. From the values there, it is a simple matter to obtain
the standard Gibbs energy of reaction by taking the appropriate combination:

∆rG
7 =

Products
∑ν∆fG

7 −
Reactants

∑ν∆fG
7

(3.40)

with each term weighted by the appropriate stoichiometric coefficient.

Illustration 3.7 Calculating a standard Gibbs energy of reaction

To calculate the standard Gibbs energy of the reaction CO(g) + 1–2 O2(g) → CO2(g)
at 25°C, we write

∆rG
7 = ∆fG

7(CO2, g) − {∆fG
7(CO, g) + 1–2 ∆f G

7(O2, g)}

= −394.4 kJ mol−1 − {(−137.2) + 1–2 (0)} kJ mol−1

= −257.2 kJ mol−1

Self-test 3.9 Calculate the standard reaction Gibbs energy for the combustion of
CH4(g) at 298 K. [−818 kJ mol−1]

Just as we did in Section 2.8, where we acknowledged that solutions of cations 
cannot be prepared without their accompanying anions, we define one ion, conven-
tionally the hydrogen ion, to have zero standard Gibbs energy of formation at all 
temperatures:

∆fG
7(H+, aq) = 0 [3.41]
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953.5  ХЕЛМХОЛЦОВА И ГИБСОВА ЕНЕРГИЈА
3.5 THE HELMHOLTZ AND GIBBS ENERGIES 95

and simplifies discussions. Moreover, it is the foundation of all the applications of
chemical thermodynamics that follow.

3.5 The Helmholtz and Gibbs energies

Consider a system in thermal equilibrium with its surroundings at a temperature T.
When a change in the system occurs and there is a transfer of energy as heat between
the system and the surroundings, the Clausius inequality, eqn 3.12, reads

dS − ≥ 0 (3.23)

We can develop this inequality in two ways according to the conditions (of constant
volume or constant pressure) under which the process occurs.

(a) Criteria for spontaneity

First, consider heating at constant volume. Then, in the absence of non-expansion
work, we can write dqV = dU; consequently

dS − ≥ 0 (3.24)

The importance of the inequality in this form is that it expresses the criterion for
spontaneous change solely in terms of the state functions of the system. The inequal-
ity is easily rearranged to

TdS ≥ dU (constant V, no additional work)6 (3.25)

At either constant internal energy (dU = 0) or constant entropy (dS = 0), this expres-
sion becomes, respectively,

dSU,V ≥ 0 dUS,V ≤ 0 (3.26)

where the subscripts indicate the constant conditions.
Equation 3.26 expresses the criteria for spontaneous change in terms of properties

relating to the system. The first inequality states that, in a system at constant volume
and constant internal energy (such as an isolated system), the entropy increases in a
spontaneous change. That statement is essentially the content of the Second Law. The
second inequality is less obvious, for it says that, if the entropy and volume of the sys-
tem are constant, then the internal energy must decrease in a spontaneous change. Do
not interpret this criterion as a tendency of the system to sink to lower energy. It is 
a disguised statement about entropy, and should be interpreted as implying that, if 
the entropy of the system is unchanged, then there must be an increase in entropy of
the surroundings, which can be achieved only if the energy of the system decreases as
energy flows out as heat.

When energy is transferred as heat at constant pressure, and there is no work other
than expansion work, we can write dqp = dH and obtain

TdS ≥ dH (constant p, no additional work) (3.27)

At either constant enthalpy or constant entropy this inequality becomes, respectively,

dSH,p ≥ 0 dHS,p ≤ 0 (3.28)

The interpretations of these inequalities are similar to those of eqn 3.26. The entropy
of the system at constant pressure must increase if its enthalpy remains constant (for

dU

T

dq

T

6 Recall that ‘additional work’ is work other than expansion work.
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фокусира вниманието врз системот и ја поедноставува дискусијата. Дури и повеќе: таа 
е основа за сите примени на хемиската термодинамика што следат натаму.

3.5  Хелмхолцова и Гибсова енергија

Ќе разгледаме систем што е во термичка рамнотежа со својата околина при температура 
Т. Кога ќе дојде до промена во системот и кога постои пренос на енергија во вид на 
топлина меѓу системот и околината, Клаузиусовото неравенство, рав. 3.12, тврди

(3.23)

Ова неравенство може да се надгради на два начина според условите (константен волу
мен или константен притисок) при кои процесот се одвива.

(а) Критериуми за спонтаност

Првин да разгледаме загревање при константен волумен. Потоа, во отсуство на друг вид 
работа освен работата при експанзија, може да се напише dqV = dU; следствено

(3.24)

Значењето на неравенството во овој облик е во тоа што се добива критериум за спонтана 
промена исклучиво преку функциите на состојбата на системот. Неравенството лесно 
се преуредува до

TdS ≥ dU   (константен волумен, нема дополнителна работа)6  (3.25)

При константна внатрешна енергија (dU = 0) или при константна ентропија (dS = 0), 
овој израз станува, соодветно,

dSU,V ≥ 0  dUS,V ≤ 0      (3.26)

каде долните индекси се однесуваат на условите на константност.
Равенката 3.26 ги изразува критериумите за спонтано течење на процесите преку 

својства што се однесуваат на системот. Првото неравенство вели дека, во систем 
при константен волумен и константна внатрешна енергија (каков што е случајот со 
изолиран систем), ентропијата се зголемува при спонтана промена. Овој исказ е, во 
основа, содржината на Вториот принцип. Второто неравенство е помалку очигледно, 
затоа што тоа вели дека, ако ентропијата и волуменот на системот се константни, тогаш 
при спонтана промена внатрешната енергија мора да се снижува. Овој критериум 
не треба да се интерпретира како тенденција на системот да „спадне“ на состојба со 
пониска енергија. Се работи за прикриен исказ во врска со ентропијата кој треба да 
се интерпретира како да имплицира дека, ако ентропијата на системот е непроменета, 
тогаш мора да постои пораст на ентропијата на околината, а тоа може да се оствари 
само ако енергијата на системот се снижи, па енергија струи надвор од системот во вид 
на топлина.

Кога енергија се пренесува во вид на топлина при константен притисок и не постои 
друга работа освен работата при експанзија, може да се напише dqp = dH, па

TdS ≥ dH   (константен р, нема дополнителна работа)    (3.27)

При константна енталпија или при константна ентропија (dS = 0), неравенството 
станува, соодветно,

dSH,p ≥ 0  dHS,p ≤ 0     (3.28)

Интерпретациите на овие неравенства се слични на оние од рав. 3.26. Ентропијата на 
системот при константен притисок мора да се зголемува ако неговата енталпија останува 
константна (затоа што тогаш не може да има промена на ентропијата на околината). 

6  Сети се дека дополнителна работа е работа различна од работата при експанзија.
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Алтернативно, енталпијата мора да се снижува ако ентропијата на системот останува 
константна, затоа што тогаш ќе се зголемува ентропијата на околината.

Со оглед на тоа што рав. 3.25 и 3.27 имаат облик dU – TdS ≤ 0 и dH – TdS ≤ 0, 
соодветно, тие може да се напишат во поедноставен облик со воведување на уште две 
термодинамички величини. Едната е Хелмхолцовата енергија, А, дефинирана како

А = U – TS        [3.29]

Другата е Гибсовата енергија, G:

G = H – TS       [3.30]

Сите симболи во овие две дефиниции се однесуваат на системот.
Кога состојбата на системот се менува при константна температура, двеве својства 

се менуваат како што следува:

(a) dA = dU – TdS  (b) dG = dH – TdS    (3.31)

При воведувањето на рав. 3.25 и 3.27, соодветно, се добиваат критериумите за спонтана 
промена како

(а) dAT,V  ≤  0   (b) dGT,p  ≤  0     (3.32)

Од овие неравенства произлегуваат најважните термодинамички заклучоци за хемијата. 
Неравенствата се надградуваат во следните оддели и поглавја.

(b) Некои забелешки  во врска со Хелмхолцовата енергија

Промената во систем при константна температура и волумен е спонтана ако dAT,V  ≤  0. 
Toa значи, промената при овие услови е спонтана ако соодветствува на снижување 
на Хелмхолцовата енергија. Вакви системи спонтано се поместуваат кон состојби 
со пониска А, доколку патот е достапен. Критериумот за рамнотежа, кога не постои 
тенденција да се случи ниту директниот ниту обратниот процес, е

dAT,V = 0       (3.33)

Изразите dA = dU – TdS и dA < 0 понекогаш се интерпретираат на следниов 
начин. Негативна вредност за dA е преферирана при негативна вредност на dU и 
позитивна вредност на TdS. Ваквото гледање сугерира дека тенденцијата на системот 
да се поместува кон пониски А е поради тенденцијата тој да се помести кон состојби 
со пониска внатрешна енергија и повисока ентропија. Сепак, оваа интерпретација 
е погрешна (иако се работи за добро правило, корисно за помнење на изразот за 
А), затоа што тенденцијата кон пониски А е исклучиво тенденција кон состојби со 
поголема вкупна ентропија. Системите спонтано се менуваат, доколку притоа вкупната 
ентропија на системот и на неговата околина се зголемува, а не поради тоа што тие 
имаат тенденција да ја снижат внатрешната енергија. Изразот за dA може да остава 
впечаток дека системите фаворизираат состојби со пониска енергија, но ова наведува 
на погрешни заклучоци: dS е промената на ентропијата на системот, ‑dU/T e промената 
на ентропијата на околината (кога волуменот на системот е константен) и нивниот збир 
има тенденција да достигне максимална вредност.

(с) Максимална работа

Се покажува дека А има поголемо значење отколку само како патоказ за спонтана 
промена: промената на Хелмхолцовата функција е еднаква на максималната работа 
во даден процес:

dwmax = dA     (3.34)

Како последица, А понекогаш се нарекува „функција на максималната работа“, или 
„функција на работата“.7

7 Arbeit е германски збор за работа, па оттаму и симболот А.

user
Cross-Out

user
Cross-Out

user
Rectangle




