
1

物理化学Ⅲ-第14回-1(1) 
4章　相平衡-1
4-1　平衡の一般論：化学ポテンシャル -1

4-1-1　可逆変化と不可逆変化（閉鎖系）
　　 ・熱力学第二法則
　　　（クラウジウスの不等式が基本）
　　 ・定温，定積変化

　　 ・定温，定圧変化（Pe = P）

dA ≤ d 'Wnet , dA ≤ 0 (PV work)

dG ≤ d 'Wnet , dG ≤ 0 (PV work)

4-1-3　一つの相に2成分以上の成分を含む系
（1）成分i の化学ポテンシャル
　各熱力学的関数はT, P（あるいはT, V）だけでなく，相に含まれている各成分の
　物質量ni の関数でもある。
　　 ・ギブズエネルギー G（状態量）の全微分

　　 ・ヘルムホルツエネルギー Aの全微分

∴dG = −SdT +VdP + µidni∑

∴dA = dG − PdV −VdP = −SdT − PdV + µidni∑

ΔS = dS
1
2
∫ ≥

d 'Q
Te1

2
∫ , dS ≥

d 'Q
Te

A = G − PV

µi = ∂A / ni( )T ,V ,nj

dG =
∂G
∂T





 P,ni

dT +
∂G
∂P





T ,ni

dP +
∂G
∂ni






T ,P,nj

dni
i
∑

第14回-1(2) 
4章　相平衡-2
4-1　平衡の一般論：化学ポテンシャル -2

4-1-4　二つ以上の相から成る系（多相系）
（1）系全体の G, A の全微分（変化量に対応）と，可逆（平衡）・不可逆変化

4-1-3
（2）不可逆変化と化学平衡（一つの相内で物質量が変化）

dG = µidni∑ ≤ 0・（T, P 一定） dA = µidni∑ ≤ 0・（T, V 一定）

 
dG = µi

αdni
α∑ + µi

βdni
β∑ + ≤ 0・（T, P 一定）

・（T, V 一定）
 
dA = µi

αdni
α∑ + µi

βdni
β∑ + ≤ 0

（2）特定の成分iがα 相からβ 相に，物質量としてdn (> 0) 移動したとき

・（T, P 一定）

・（T, V 一定）

dG = dGα + dGβ = −µi
αdn + µi

βdn = µi
β − µi

α( )dn ≤ 0, ∴µi
β ≤ µi

α

dA = dAα + dAβ = −µi
αdn + µi

βdn = µi
β − µi

α( )dn ≤ 0, ∴µi
β ≤ µi

α
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第14回-2 
4章　相平衡-3
4-2　純物質（1成分系）の相平衡
4-2-1　純液体とその蒸気の平衡（2相平衡）

・定温定積（T，V一定），あるいは，定温定圧（T，P一定）において

dA = dG = Gm
g −Gm

l( )dn(l → g) = (Δl
gGm)dn(l → g) = 0

∴Gm
g (T ,P) = Gm

l (T ,P) ［このときの蒸気圧P： 温度T での平衡蒸気圧］

Δl
gGm = Δl

gHm − TΔl
gSm = 0

4-2-2　平衡蒸気圧の温度変化
（1）純物質のモルギブズエネルギー Gm の温度・圧力変化
（2）クラウジウス－クラペイロン式-（平衡蒸気圧の温度変化）

液相⇄気相，固相⇄気相，液相⇄固相の2相平衡に利用
→状態図の作成

（3）沸点Tb と外圧Pe

Δl
gSm = Qr /Tt = Δl

gHm /Tt

dP
dT

=
Sm
g − Sm

l

Vm
g −Vm

l =
Δl
gSm

Δl
gVm

=
Δl
gHm

TΔl
gVm

第14回-3 
4章　相平衡-4
4-2-3　状態図

図 1-10. CO2の臨
界点近傍の等温線
（P~Vm 図）

（3）相の安定性
　・基本：（T, P）のもとで，純物質の
　モルギブズエネルギーGm（純物質の
　化学ポテンシャル）が最小の相が
　安定に存在する。
　　　　T, P一定のもとで， 
　物質量dn (> 0) がα相→β相に移動

dG = (Gm
β −Gm

α )dn
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第14回-4 
4章　相平衡-5
4-3　溶液（平衡蒸気圧）

　・理想希薄溶液での溶媒(1) および溶質(2)の分圧（平衡蒸気圧）
　　(a) 溶媒(1) の分圧（平衡蒸気圧）： Raoult の法則
　 (b) 溶質(2) の分圧（平衡蒸気圧）： Henry の法則

（3）理想溶液の蒸気圧-組成図，沸点-組成図
　　理想溶液：各成分はすべてラウールの法則に従う

第14回-5 
4章　相平衡-6
4-4　溶相系の熱力学-1
4-4-1　部分モル量
（2）成分i の部分モル量の意味するところ
　・ 成分iの部分モル量：ある組成の溶相系において，系全体の任意の示量性
　　熱力学量 Yに，成分iが1モルあたり実際に寄与する量

4-4-2　理想溶相系での部分モル量
(1) 理想溶相系の熱力学量－理想混合
(2) 理想溶相系における，温度T・圧力Pでの各成分の部分モル量

Yi = Yi (T ,P, x1, x2 , ⋅ ⋅ ⋅, xc ) =
∂Y
∂ni






T ,P,nj

（3）成分i の部分モル量の数学的表現

Y = Y (T ,P,n1,n2 , ⋅ ⋅ ⋅,nc ) = n1Y1 + n2Y2 + ⋅ ⋅ ⋅⋅ = niYi
i
∑

ただし，µi
0 (T ,P) = µi

0 (T ,P = 1atm) + Vi,m
0 (T ,P)dP

1
P
∫ (dµi

0 = Vi,m
0 dP)

Vi (T ,P, xi ) = Vi,m
0 (T ,P), Ui (T ,P, xi ) =Ui,m

0 (T ,P), Hi (T ,P, xi ) = Hi,m
0 (T ,P)

Si (T ,P, xi ) = Si,m
0 (T ,P) − R ln xi , Ai (T ,P, xi ) = Ai,m

0 (T ,P) + RT ln xi
µi (T ,P, xi ) = Gi,m

0 (T ,P) + RT ln xi = µi
0 (T ,P) + RT ln xi
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第14回-6 
4章　相平衡-7
4-4　溶相系の熱力学-2

4-4-4　溶液とその蒸気の平衡　（化学ポテンシャルの導き方，標準状態：重要）

4-4-3　温度T，全圧Pでの理想気体混合物中の成分iの化学ポテンシャル

＜標準状態の温度・圧力依存性を意識せよ−化学平衡＞

○理想溶液：すべての成分がラウールの法則に従う。

(a) モル分率：
(b) 分圧：
(c) モル濃度：

µi (T ,P, xi ) = µi
0 (T ,P) + RT ln xi [= (µi ° (T ) + RT lnP) + RT ln xi ]

µi (T , pi ) = µi ° (T ) + RT ln pi [= µi ° (T ) + RT lnciRT ]
µi (T , ci ) = µi ° (T ) + RT lnRT( ) + RT lnci = µi ° '(T ) + RT lnci

○理想希薄溶液：溶媒はラウールの法則に，溶質はヘンリーの法則に従う。

solvent : µ1
l (T ,P, x1) = µ1

0l (T ,P) + RT ln x1 p1 / p1
0 = x1(γ 1 = 1)





solute : µi
l (T ,P, xi ) = µi

*(T ,P) + RT ln xi pi / ki = xi (γ i = 1)[ ]

pi / pi
0 = xi (γ i = 1). ∴µi

l (T ,P, xi ) = µi
0l (T ,P) + RT ln xi

○実在溶液：活量および活量係数を用いて表す。（活量係数の意味）

 

solvent : µ1
l (T ,P, x1,) = µ1

0l (T ,P) + RT lna1 = µ1
0l (T ,P) + RT lnγ 1x1

solute : µi
l (T ,P, x1,) = µi

*(T ,P) + RT lnai = µi
*(T ,P) + RT lnγ ixi

第14回-7 
4章　相平衡-8
4-5　束一的性質

4-5-1　溶媒1の平衡蒸気圧降下　(温度T 一定)
4-5-2　沸点上昇　［圧力（外圧）P 一定］
4-5-3　凝固点降下　［圧力（外圧）P 一定］
4-5-4　浸透圧（π） （温度T一定）
・束一的性質が生じる理由：溶液中の溶媒の化学ポテンシャルが同温・同圧の
純溶媒の化学ポテンシャルよりも小さいこと。

・沸点上昇，凝固点降下の式　⇒　 µ0l の温度変化（圧力P一定）
・浸透圧の式　⇒　 µ0l の圧力変化（温度T一定）

・束一的性質Y の表現式（すべて共通）
ΔY = Ks ⋅m2 （Ks：溶媒の性質によって決まる定数）

（m2：溶質の質量モル濃度）

µ1
l (T ,P, x1) = µ1

0l (T ,P) + RT ln x1 < µ1
0l (T ,P)

一定圧力下（＝外圧）のもとで，沸点（Tb）以下の温度（T）では　［µ1
l(T,x1) < µ1

0g(T)］であ
るので，溶媒分子が ［蒸気→溶液］に変化した方が，系全体のGは小さくなる。すなわち，
蒸気相は存在しなくなる。しかし，温度を上げていくと， µ1

0g は急激に減少し，沸点（Tb）で　

［µ1
l(Tb,x1) = µ1

0g(Tb)］となり，外圧と等しい蒸気圧の気相が出現し，2相平衡の状態にな
る。（［蒸気→溶液］に変化しても，系全体のGが変化しない，Gが最小の状態）



5

第14回-8(1)
5章　化学平衡-1

5-1　化学反応の平衡の条件［温度T，圧力（全圧）Pが一定の系］
　・化学反応式：

　一般式：

　・反応進度（反応進行度）ξ の定義：

νiAi∑ = 0, νi∑ = (c + d) − (a + b) = Δν 

ni (ξ) = ni
0 + νi × ξ ［ ξ の単位：mol］

・反応が ξ → ξ + dξ に進行したときの，成分i の物質量の変化量 dni

・（ξ → ξ + dξ）に対する，系全体のギブズエネルギーGの変化量（全微分） dG
dG = −SdT +VdP + µi ⋅dni( )∑

dni = ni (ξ + dξ) − ni (ξ) = ni
0 + νi × (ξ + dξ)



 − ni

0 + νi × ξ( ) = νidξ

dG = µi ⋅dni( )∑ = µi ⋅νidξ( )∑ = νiµi∑( )dξ = ΔrG( )dξ

ΔrG = cµC + dµD( ) − aµA + bµB( ) （反応進度 ξ = 1 mol）
（反応進度 ξ での値）

(5)

aA + bB→ cC + dD, or aA + bB= cC + dD

（νi, Δν：単位なし）

G(ξ) = ni (ξ) ⋅µi (ξ)∑
(T, P) 一定

dG = ∂G / ∂ξ( )T ,P dξ = µi ⋅dni( )∑ = νiµi∑( )dξ = ΔrG( )dξ
∴ ∂G / ∂ξ( )T ,P = ΔrG = νiµi∑ = cµC + dµD( ) − aµA + bµB( )

第14回-8(2)
5章　化学平衡-2

5-2　気相中（理想気体混合物）での化学反応の平衡

5-3　溶液中（理想希薄溶液）での化学反応の平衡

・化学反応の平衡の条件＝系全体のGが最小

(a) dG < 0 : ∂G / ∂ξ( )T ,P = ΔrG < 0 → dξ > 0

反応は正方向に進む

反応は逆方向に進む

反応は進まない（化学平衡）

(b) dG < 0 : ∂G / ∂ξ( )T ,P = ΔrG > 0 → dξ < 0

(c) ∂G / ∂ξ( )T ,P = ΔrG = 0 → dG = 0

(2)気相反応・溶液内反応の平衡定数の表現
　　　（平衡の条件に，それぞれの化学ポテンシャルを代入して，まとめるだけ）

平衡の条件： ∂G / ∂ξ( )T ,P = ΔrG = νiµi∑ = cµC + dµD( ) − aµA + bµB( ) = 0

平衡定数（気相・溶液内）：ΔrG ° (T ) = −RT lnKp ΔrG
*'(T ,P) = −RT lnKm
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第14回-9 
5章　化学平衡-3

5-4　不均一系の化学平衡
（1）液相不均一系の化学平衡の例　（4-6　分配平衡）

5-5 (4-7)　ギブズの相律　［多相系］

5-7　標準生成ギブズエネルギー

5-6　多相平衡＜参考＞

（2）固相－液相を含む化学平衡の例

AgCl(s) = Ag(aq)+ + Cl(aq)−

ΔrG = µ(Ag+ ) + µ(Cl− )( ) − µ(AgCl)
= µ * '(Ag+ ) + µ * '(Cl− )( ) − µ0 (AgCl)




+ RT lnm(Ag+ ) ⋅m(Cl− )

= ΔrG * ' + RT lnm(Ag+ ) ⋅m(Cl− ) = 0

f = (2 + c ' p) − p + c '(p −1) + r + m[ ]
= 2 + c ' − (r + m)[ ]− p = 2 + c − p

dG = µ2
β (T ,P, x2 ) − µ2

α (T ,P, x2 )( )dn2 = Δα
βG2( )dξ = 0

∴Δα
βG2 = µ2

β (T ,P, x2 ) − µ2
α (T ,P, x2 )

= µ2
*β (T ,P) − µ2

*α (T ,P)( ) + RT ln x2
β / x2

α( )
= Δα

βG2 *+RT ln x2
β / x2

α( ) = 0

第14回-10(1) 

5-8　平衡に及ぼす圧力・温度の影響-ル・シャトリエの法則-1

5章　化学平衡-4

5-8-1　平衡に及ぼす圧力の影響　（温度一定）
　◎重要：全圧Pが増加⇒系全体の体積Vは減少する。
　　　　　　基本的に，体積減少の方向に平衡位置（ξ）はずれる。

5-8-2　平衡定数の圧力依存性

dV = Vi ⋅dni∑ = Vi ⋅ (νidξ)∑ = νiVi∑( )dξ = ΔrV( )dξ
= ∂V / ∂ξ( )T ,P dξ = (cVC + dVD ) − (aVA + bVB) dξ

　　　　　＜注意： ΔrVは反応進度がξのときの，生成物と反応物の体積の差＞

　　圧力増加の影響
　　　(1) dV < 0: ΔrV < 0 なら，dξ > 0　→平衡位置は正反応の方向にずれる。
　　　(2) dV < 0: ΔrV > 0 なら，dξ < 0　→平衡位置は逆反応の方向にずれる。
　　　(3) ΔrV = 0 なら， dV = 0　→平衡位置は全圧の影響を受けない。

V (ξ) = ni (ξ) ⋅Vi∑ (ξ)

（系の体積）

∂ lnKp / ∂P( )T = 0 ∂ lnKx / ∂P( )T = −Δν ⋅Videal,m
0 / RT = −Δν / P（1）気相平衡

（2）液相平衡 ∂ lnKx / ∂P( )T = −ΔrV
* / RT ∂ lnKm / ∂P( )T = −ΔrV

* / RT
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第14回-10(2) 

5-9　平衡定数と，標準状態での生成物と反応物の熱力学量の差
(5-8-5)　標準エントロピー変化

5章　化学平衡-5

5-8-3　平衡に及ぼす温度の影響　（圧力一定）
　◎重要：系の温度Tが増加⇒系は熱を吸収⇒系全体のエンタルピーHは増加
　　　　　　基本的に，吸熱反応の方向に平衡位置（ξ）はずれる。

5-8-4　平衡定数の温度依存性

dH = Hi ⋅dni∑ = Hi ⋅ (νidξ)∑ = νiHi∑( )dξ = ΔrH( )dξ
= ∂H / ∂ξ( )T ,P dξ = (cHC + dHD ) − (aHA + bHB) dξ

　　温度増加の影響
　　　(1) dH > 0: ΔrH > 0 なら，dξ > 0　→平衡位置は正反応の方向にずれる。
　　　(2) dH > 0: ΔrH < 0 なら，dξ < 0　→平衡位置は逆反応の方向にずれる。
　　　(3) ΔrH = 0 なら， dH = 0　→平衡位置は温度の影響を受けない。

∂ lnKp / ∂T( )P = ΔrH ° / RT 2 ∂ lnKc / ∂T( )P = ΔrU ° / RT 2

∂ lnKx / ∂T( )P = ΔrH
* / RT 2 ∂ lnKm / ∂T( )P = ΔrH

* / RT 2

ΔrG
* = −RT lnKx , ΔrG

* = ΔrH
* − TΔrS

*

（1）気相平衡

（2）液相平衡

第14回-11 

8章　化学反応速度-1

8-1　化学反応速度の一般的な表現
　（1）化学反応速度（J or v）

8-2　一次反応と二次反応の速度式
　・反応次数と速度式（微分型，積分型），一次反応・二次反応 
　・反応機構の違いが速度式の違いを生み出している。

・反応が ξ → ξ + dξ に進行したときの，成分i の物質量の変化量 dni

dni = ni (ξ + dξ) − ni (ξ) = ni
0 + νi × (ξ + dξ)



 − ni

0 + νi × ξ( ) = νidξ
　　・化学反応速度J と，化学反応速度v （単位体積あたりの反応速度）

 

J = ξ =
dξ
dt

=
1
νi

dni
dt

v = −
d(a − x)
dt

=
dx
dt

= k(a − x) → ln a
a − x

= kt

v = −
d(a − x)
dt

=
dx
dt

= k(a − x)2 →
1

a − x
−
1
a
= kt

−
1

a − b
− ln a − x

a
+ ln b − x

b





= kt →

1
a − b

ln b(a − x)
a(b − x)

= kt

● k：反応速度定数
　　（反応の速さを示す）
　　（E を含む）

v =
1
V
dξ
dt

=
1
V
1
νi

dni
dt

=
1
νi

d
dt

ni
V






=
1
νi

dCi
dt

=
1
νi

d[I]
dt
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第14回-12(1) 

8章　化学反応速度-2

8-4　複合反応
　（1）素反応と律速段階
　　・素反応：遷移状態が一つの反応，それ以上分解できない反応
　　　　素反応に関与している分子の数：反応分子数（一分子反応・二分子反応）
　　　　反応次数は反応式での反応物の化学量論係数と一致する。
　　・複合反応：2つ以上の素反応からなる反応
　　・複合反応での律速段階

　（2）いろいろな複合反応
　　④可逆反応や並発反応を含む複雑な逐次反応

8-3　反応次数の決定
　（1）半減期
　（2）微分法

定常状態近似法：反応が十分に進行して定常状態に達すると，反応中間体
　の濃度は一定になると近似する。
定常状態近似法を用いると，速度式（微分方程式）が簡略化される。また，
反応機構と結びつけて，実験結果が説明される。

　　④-1　実験条件によって，一次反応や二次反応になる例

第14回-12(2) 

8章　化学反応速度-3

律速段階律速段階

○反応のエネルギープロフィル

活性化エネルギーE(Ea) は反応速度定数k に含まれる。
反応座標とは，反応物分子が生成物分子に変わるにつれて変化する
すべての核間距離に関係するもので，すべてを定量的には記述できない。

(a): 素反応（１段階反応） (b), (c): ２段階反応（多段階）－中間体

活性化エネルギー
律速段階

反応座標

反応物
(原系)

生成物
(生成系）

遷移状態

反応物
(原系）

生成物
(生成系）

中間体

遷移状態1

遷移状態2

反応座標

(a) (b)

Ea

反応熱

E E

反応物
(原系）

生成物
(生成系）

中間体

遷移状態1

遷移状態2

反応座標

(c)

E

反応熱 反応熱

 

［多段階反応での律速段階］
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第14回-13(1) 

8章　化学反応速度-4

8-5　反応速度定数k の温度依存性
8-5-1　活性化エネルギー
　・反応速度定数k と温度T との関係：

ln k = − E
RT

+ lnA k = Ae−E /RT = Aexp(−E / RT )

8-5-2　Arrheniusの考え方–定性的な理論
　・反応機構：活性錯合体（活性化状態にある錯合体）の存在

aA + bB → (AaBb )
≠ → pP + qQ

8-5-3　化学反応の活性化エネルギーE 
と濃度平衡定数Kc との関係

8-5-4　活性化エネルギーE と反応熱　　　　　　　　　　　　　　
との関係 ΔrU ° (ΔrH ° ), ΔrH

*

∂ lnKc
∂T





 P

=
E1 − E−1
RT 2

第14回-13(2) 
8章　化学反応速度-5

8-7　反応速度定数の理論
8-7-3　遷移状態理論-半定量的な理論（溶液内反応にも適用できる）
　（1）反応速度定数k に対する遷移状態理論での表現
　　・遷移状態理論では反応系の分子と活性錯合体が平衡にあると考える。

8-6　活性化エネルギーと律速段階（多段階反応）

・反応速度式 v =
d[C]
dt

= k2[(ABC)
≠ ] 問題となるのは，k2の表現

と活性錯合体の濃度

k2 = νBC = kBT / h Kc
≠ =

[(ABC)≠ ]
[A][BC]

, ∴[(ABC)≠ ] = Kc
≠[A][BC]

v = −
d[A]
dt

=
d[C]
dt

=
kBT
h

⋅Kc
≠[A][BC] = k[A][BC]

∴ k =
kBT
h

Kc
≠ （基本式）

　（2）（3）反応速度定数k の温度・圧力依存性→活性化状態の考察


