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第1章 熱力学とは

1.1 熱力学とは
熱力学（thermodynamics）とはどういう学問ですかと問われると，注意深い経験則を指導原理と

して“熱”と“仕事（エネルギー）”の関係を明らかにする理論体系，仕事は力学の概念ですから熱力

学と答えます。1824年に出版された Carnotの著書『火の動力，およびこの動力を発生させるに適し

た機関の考察について』1に端を発し，Joule，Mayer，Clapeyron，Thomson，Helmholtz，Clausius，

Maxwell等々，多くの著名な物理学者の貢献を経て，Gibbs2が 1876，78年の 2回に分けて発表した『不

均一な物質系の平衡に就いて』の論文3で理論体系の基礎が完全に構築された，と理解しています。

　熱力学の対象となる物体，物質の集団はひとまとめにして「系」といい，系にはその境となる「境

界」があり，境界の外側を「外界」とか「外部」，あるいは単に「外」などといいます。熱力学には次

の 3つの法則があり，その詳細は追々として概要を簡単に紹介しておきます。

・熱力学第 1法則（エネルギー保存則）：系の内部エネルギーの変化は，外部からなされた仕事と流入

した熱量の和である。要するに力学的エネルギーと熱エネルギーの総和は保存されるということ。

・熱力学第 2法則（エントロピー増大の法則）：他に何の変化を残さず熱を低温の物体から高温の物体

に移すことはできない。エントロピーは系の乱雑さの度合いを示し，自然現象はエントロピーが

増大する方向に起こる。

・熱力学第 3法則：完全結晶の絶対 0度におけるエントロピーは 0である。エントロピーの基準値を

定めることで，エントロピーの絶対値を決めることができます。。

1.1.1 熱力学的系

系と外界との関係において，系は次の 3つに分類されます。

・孤立系（isolated system）：外界との間で熱，仕事，物質のやり取りのない系。外界で何が起きて

も系内の現象にはまったく影響しない系。理想的な魔法瓶。宇宙全体。

・開放系（open system）：外界との間で熱，仕事，物質をやり取りする系。蓋を開けた鍋など，

・閉鎖系（closed system）：外界との間で物質の交換は起こらないが，熱や仕事の移動は可能な系。

しっかり蓋をした圧力鍋。水は逃げないが、熱や仕事のやり取りはある。

1.1.2 熱力学的過程

一つの系が時間とともに巨視的な物理量である圧力，体積、温度といった状態を変えながら別の状態

へ変化する過程を熱力学的過程（thermodynamic process）いい，次の 4つの過程があります。

・等温過程 (isothermal)：温度 T が一定下の状態変化。熱の出入りはある。

・等圧過程 (isobaric)：圧力 P が一定下の状態変化。体積 V や温度 T は変わる。

・等積過程 (isochoric)：体積 V が一定下の状態変化。圧力 P や温度 T は変わる。

1広重徹「カルノー・熱機関の研究」，1987，みすす書房にカルノーの伝記も載っています。
2Josiah Willard Gibbs, 1839- 1903。米国の数学者，物理学者。
3300頁にも及ぶ大長編論文で，当時科学の後進国であった米国の地方誌に発表したため欧州科学者たちの注意を引かず，

Gibbsの仕事に注目していた Ostwaldが 1891年にドイツ語に翻訳することで多くの人の目に触れることになりました。
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・断熱過程 (adiabatic)：熱の出入りが完全に絶たれた状態での変化。系の温度 T は変わる。

　熱力学的変化では，系が状態 1から 2へ変化する過程で，2 → 1と逆戻りした場合，完全に元の状態

に戻れる変化とそうでない変化があり，前者を「可逆過程」あるいは「準静的過程」，後者を「不可逆

過程」と呼んでます。

・可逆過程（reversible）：系が状態 1から 2へ変化し，逆に状態 2から最初の状態 1へ変化した時，

外界への何の影響も残さずに系は完全に元の状態に戻る。このような変化を可逆変化 (reversible

change)といい，変化の過程を可逆過程といいます。（逆も可なり）

・準静的過程（quasistatic）：系が状態 1から 2へ変化していく途中の各瞬間ごとに，外界と平衡

状態を保ちつつ無限小の変化が進む過程を準静的過程という。準静的過程は可逆過程と同義。

・不可逆過程（irreversible）：可逆変化でない過程。系が状態 2から始状態の状態 1に戻ったとき，

外界に何らかの変化を残す場合，この変化を不可逆変化という。自然現象はすべて不可逆過程。

　自然現象はすべて不可逆過程なら，可逆過程は現実的ではなく空想の産物で意味がない！？と思いそ

うですが，熱力学理論の骨格は可逆過程の考察からなり，それにより熱現象の本質的な理解が得られま

す。現実の不可逆過程はこれからのズレとして捉えることができます。

1.2 熱と熱量
熱とはなにか？ 電流の正体は電子の流れでした。そのアナロジーから熱の流れの正体は熱子（熱素）

か！？と思い付きそうですが，残念ながらそういうものは存在しません（下記余談参照）。熱とは外界か

ら物体に移動したエネルギーのうち、仕事以外のエネルギー，将来仕事をすることのできる可能性を

量的に表したもので，「熱」という形態を通して移動したエネルギーの量を「熱量」といいます。

　例えば気体が封入されたシリンダーとピストンを考えます。シリンダーを温めると中の気体は膨張し

てピストンを押し上げます。いま，気体が外圧 P に抗して微小距離 dlだけピストンを動かせば，気体

のなす仕事 dW は次式で表されます4。

dW = (P ×A)× dl = P × (A× dl) = P dV （A：ピストンの断面積） (1.2.1)

熱力学における仕事はこのような力学的な仕事の他に電気的，化学的な仕事などマクロな変数を用い

て記述できるすべてのエネルギーの総和で、熱はそのような方法では表せないエネルギーのことです。

例えば，高温の物体に低温の物体を接触させると，
:::::::::::::::::::::::::::::::::::::::
マクロには一切仕事をしていなくても高温の物体

熱量

・化学的エネルギー

・電気的エネルギー

仕 事

熱エネルギー

エネルギー
力学的・電気的・化学的

エネルギー
外界からの

モータを回す，電灯を点ける，等。

電池の起電力，燃焼，等。

= ＋
外界 系

図 1.1: 熱とはなに？

から低温の物体へ自発的にエネルギーの流入が起こって低温物体の温度が上昇します。こうしたエネル

ギーの流入が「熱」で，仕事を通じて移動する以外のエネルギーの移動形態を「熱」と呼んでいます。

「熱量」というのは，上で述べたように「熱」という形態を通して移動したエネルギーの量のことです。
4仕事の正負について：系が外にする仕事は正，外から仕事をされるときは負とします。
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　熱の大きな特長として，熱は必ず高温の物体から低温の物体へと移動しますが，逆に低温の物体か

ら高温の物体へ自発的に熱が移動することはありません。熱が移動した際に外界に熱が放出されなかっ

たならば、高温側から放出された熱量と低温側が受け取る熱量は当然相等しく，また、両者が同じ温度

に達すれば，熱の移動は起こりません。この状態を熱平衡状態といいます。

＜余談＞－－－
　歴史的には，熱は「熱素」（カロリック）からなる一種の物質であるという考えは古代ギリシャやインドに始
まり，17−18世紀頃まで一般に受け入れられていました（いわゆるカロリック説）。モノが熱くなるのは「熱素」
が流入するから、冷えるのは「熱素」が流出していくからという説明がまかり通っていました。18世紀も終わり
頃，ドイツのミュンヘンで軍部大臣を務めていたランフォードは，兵器廠で大砲の中ぐり作業の際に砲身が短時
間のうちに非常に熱くなることを見て，もし熱が一定量しかない物質ならこんなに無限に熱がてくるハズはない
と思い，同じ工程を水の中に浸して行わせたところ，作業を続ける限り熱は限りなく発生し続け，しまいには大
量の水が沸騰することを確認しました。当時，火薬や兵器の研究でその名を知られていたランフォードは，この
結果を 1798年にロイヤル・ソサエティの会合で報告し，摩擦によって発生する熱は際限ないが，外部と熱的に
断たれた物体が熱物資を際限なく放出することはありえず，それ故，熱は運動と考えるほかないと結論していま
す。この報告は大変大きな反響を呼んだものの，遺憾ながらその考えに反対する人が大勢を占め，1830年代まで
は依然として熱素説が支配的でした。ようやく 1830年代末から 40年代にかけて，モール，セガン，マイヤー，
ボルツマン，ヘルムホルツ等ら多くの人達によって熱を物質ではなく原子や分子の運動の激しさであるとする熱
の運動論の考え方が広まり，同時に、仕事と熱が互いに変換できるという考えから「エネルギー保存則」が確立
してきます。これによって熱は「出入りする謎の物質」ではなく物体内部の運動エネルギーの形の一つであると
理解するとすべての現象を一貫して理解できることが分かり、ここに熱素説は完全に否定されるに至ります。//

1.3 熱の単位
「熱」も「仕事」もエネルギーの一形態，エネルギーの一つの現われですから，熱はエネルギーの単

位で計ることができ，通常以下の単位が用いられます。（※ 1 joule：1Nの力が物体を 1m動かす仕事量）

 1 [ erg ] = 1 [dyne× cm], 1 [ joule ] = 107 [ erg ], 1 [kg ·m] = 9.806 [ joule ]

1 [ cal ] = 4.184 [ joule ], 1 [kcal ] = 426.8 [kg ·m]




　エネルギー単位は通常 [ joule ]が用いられ，熱量も [ joule ]を用いることが国際的な申し合わせとなっ

ていますが，従来の慣例から [ cal ]が用いられることもあります。

表 1.1: エネルギー換算表（※Kg：Kg重，kg：質量キログラム）
erg 　 joule　 cal l · atm Kg·m

1erg 1 1× 10−7 0.239× 10−7 9.87× 10−10 0.102× 10−7

1 joule 1× 10−7 1 0.239 0.00987 0.102
1 cal 4.1840× 107 4.1840 1 0.04129 0.4267
1l · atm 1.0132× 109 101.32 24.216 1 10.333
1Kg·m 9.806× 107 9.806 2.343 0.09678 1

1.4 熱と仕事の関係
高いところから物を落とすと地面に衝突したとき熱が発生するように，力学的エネルギーが熱に変

換されたわけです。また沸騰したやかんの蓋はカタカタ音を立てて揺れますが，これは熱が力学的エネ

ルギーに変換されたわけです。このように力学的エネルギーと熱とは相互に変換できるものですが，そ

のいずれの場合でも変化した力学的エネルギーの量W と，得られたり，失われたりする熱量Qとは常

に一定の関係があります。
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・熱の仕事当量 J（mechanical equivalent of heat）：ある一定の熱量Qに対して、それがどれだ

けの仕事W と等価（当量）かを表す比例定数で，これを J とすると次式で定義されます。

W = JQ (1.4.1)

通常，W は [ joule ]，Qは [ cal ]で表され，J は精密な実験から次の値が得られています。

J = W/Q＝ 4.184 [ joule/cal ] .= 4.2 [ joule/cal ] (1.4.2)

J は [ cal ]と [ joule ]を結びつける単位の換算係数ともいえます。J の逆数は仕事の熱当量と呼ば

れ，それをAで表すと

A = 1/J
.= 14.2 = 0.24 [cal/joule ] (1.4.3)

となります。

・熱効率 η（thermal efficiency）：熱として投入されるエネルギー（熱量）のうち、どれだけ仕事と

して利用できるか，熱機関の性能を表します。なお，熱機関というのはサイクル（循環過程）を

繰り返して熱エネルギーを機械的エネルギーに変える装置のことで，1サイクルの後には系は元

の状態り，再びそこからスタートするというサイクルを繰り返して動力を得ます。

　さて，高温側から受け取った熱量をQ [ joule ]とし，外部にとりだせた仕事をW [ joule ]とする

と，熱機関の熱効率 ηは次式で表されます。定義より ηは無次元量です。

η =
W

Q
(η < 1) (1.4.4)

熱機関は熱エネルギーを 100%全部を機械的エネルギーに変えることは出来ないので η は必ず

η < 1の値となります。詳細は第 3章「熱力学第 2法則」のところで触れますのでお楽しみに。

【補足】熱は 100%仕事の変えることは出来ない。。。！?
　例えば 1モルの理想気体が熱源から熱をもらって可逆的に等温膨張 (V1 → V2)した場合，その仕事W1 は

Q1 ≡ W1 =
∫ V2

V1

PdV = RT ln
V2

V1
(... PV = RT )

で与えられ，吸収した熱エネルギーQは全部仕事W1に変わります。ところで熱機関は熱源から次々と仕事をと

りだすための装置で，理想気体の等温膨張により外へ仕事をしたとしても 1回限りでは意味がありません。膨張

した後，元の状態に戻っていなければ機関として機能しません。元の状態の戻すには外から仕事をしなければな

らず，その仕事は −W1 に等しい。結局１サイクルでは外にした仕事と外からされた仕事が帳消しとなり，熱機

関は仕事をしていないことになります。このあたりのことが「熱は 100%仕事に変えること出来ない」と言われ

る要因となっています。

1.5 熱容量と比熱
・熱容量（heat capacity）：ある物体の温度を 1℃（1K)高めるのに必要な熱量を熱容量いいます。

ある物体の温度を∆T 上げるのに要する熱量を∆Qとすると

∆Q = C∆T, C =
∆Q

∆T
[kcal/K] or [ joule/K] (1.5.1)

比例定数Cがその物体の熱容量です。例えば 1気圧，18◦Cの条件下で水 1kgを 1◦C上げるのに

必要な熱量は 1000 cal，鉄 1kgの場合は 106 cal要ります（水は鉄より熱量容量が大きい）。

・比熱（specific heat）：物体 1 gの熱容量で，単位質量の物質の温度を 1℃上げるのに必要な熱量で，
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物質固有の値をもちます。物質の質量をm，比熱を Cで表すと，次式で定義されます。

C =
1
m

∆Q

∆T
[ cal/g ·K] or [ joule/kg ·K] (1.5.2)

・モル比熱（molar specific heat）： 1モルの物質を 1℃（1K)上げるのに必要な熱量をモル比熱あ

るいは分子比熱といい，単位は [ joule/mol·K ]などが用いられます。

・定圧／定積比熱（specific heat at constant pressure / specific heat at constant volume）：

比熱には圧力一定の条件下で測定した比熱と，体積一定の条件下で測定した 2種類の比熱があり，

前者を定圧比熱CP，後者を定積比熱（定容比熱）CV と呼び，次式で定義されます。なお，U は

内部エネルギーと呼ばれる状態量で，これは後述します。

C −→





・定圧比熱：CP =
(

∂Q

∂T

)

P

=
(

∂U

∂T

)

P

・定積比熱：CV =
(

∂Q

∂T

)

V

(1.5.3)
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第2章 熱力学第1法則

2.1 熱力学的状態量と状態式

2.1.1 熱力学的状態量

熱力学的状態量とは系の状態を表す物理量で，過去の経路には関係なく現在の状態だけで決まる物

理量です。いろいろな熱力学的過程を経て系が変化しても，元の状態に戻ればもとの値となり，過去の

履歴は残りません。温度 T，圧力 P，体積 V，内部エネルギー U，エンタルピーH，エントロピー S，

自由エネルギーGなどがあげられます。

　これらの状態量を独立変数として取り扱う場合は状態変数，関数として取り扱う場合は状態関数と

呼んでいます。状態量には体積やエネルギーのような“加算性のある量”と、温度や圧力のような“強

さ”を表す量があり，前者を「示量性状態量」，後者を「示強性状態量」と呼んいます。

・示量性状態量（extensive variable）：物質の量によって変化し，加算性がある。

(例）体積，質量，内部エネルギー，エンタルピー，エントロピー，自由エネルギー，etc

・示強性状態量（intensive property）：圧力，温度，濃度など系内いたるところ一定で，物質の全

量とは無関係。 (例）圧力，温度，濃度，電圧，化学ポテンシャル，etc

　 PV, TSのように示強変数と示量変数の積がエネルギーの次元をもつとき，これら 2つの量は“互い

に共役である”といいます。

　状態量は過去の経路に関係しないので，その微小変化は完全微分（全微分）で表せます。いま Z な

る状態量が別の状態量X, Y の関数として Z = f(X,Y )で与えられているとすると，Zの微小変化 dZ

は次の完全微分で表せます。




dZ = PdX + QdY, ただし P =
(

∂Z

∂X

)

Y

, Q =
(

∂Z

∂Y

)

X

完全微分の必要十分条件：
∂P

∂Y
=

∂Q

∂X
⇐⇒

[
∂

∂Y

(
∂Z

∂X

)

Y

=
∂

∂X

(
∂Z

∂Y

)

X

] (2.1.1)

また，次の偏微分公式もよく使います。
(

∂Z

∂Y

)

X

(
∂Y

∂X

)

Z

(
∂X

∂Z

)

Y

= −1 (2.1.2)

2.1.2 熱力学的状態式

熱力学における状態量は P,V,T, · · · 等，多くありますが，これらは互いに関連していて，独立に変化
できるものは数個に過ぎません。例えば一定量の純物質が単一相で存在する場合，独立変数は 2個と

なり，この 2個が与えられれば他の状態量は全て決まります。

　いま，温度 T と圧力 P を独立変数とし，状態関数を例えば体積 V とすれば，

V = f(T,P ) あるいは F (T,P,V ) = 0 (2.1.3)

と表せます。理想気体 1モルについての状態式 V = RT/P はその代表例で，状態間の関係式を一般に

状態式とか状態方程式と呼んでいます。
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2.2 内部エネルギー U

内部エネルギー U は、物体のもっているすべてのエネルギーの内，系全体としてのマクロな力学的

エネルギー（位置エネルギー，運動エネルギー，等）を除く，系自体に内在するエネルギーを指し，現

在の状態だけで決まる状態量です。温度 T や圧力 P などが決まれば U の値は決まります（絶対値では

なくある基準からの値）。内部エネルギー U は外から仕事や熱を与えたりしない限り変化しません。

　内部エネルギー U は一般に圧力，温度，体積のうちのいずれか 2つの関数として表せます。

U = f1(P,V ), U = f2(P,T ), U = f3(T,V ) (2.2.1)

2.2.1 内部エネルギーの本質

分子運動論的ミクロな立場からみると，内部エネルギーとは物体を構成している分子，原子の位置

エネルギーや振動，回転，並進運動，等の力学的エネルギーの総和，物質系に内蔵されているエネル

ギーで，巨視的な物質全体としての力学的エネルギーとは全く異なる性質のものです。

　内部エネルギーは熱そのものではありません。熱はその系の状態を定めても決まる量ではなく，物体

から物体へ内部エネルギーが移動するときの一種の形態の名称に過ぎません。いったん物体内に入って

内部エネルギーになってしまえば，それが熱の吸収によるものか，外からの仕事によるエネルギーの増

加によるものであるのか，それはわからなくなってしまいます。

・並進エネルギー

mgz

・回転エネルギー

・位置エネルギー
x

y

z 内部エネルギー

力学的エネルギー
z

質量mの物体 ・振動エネルギー

図 2.1: 内部エネルギー

2.2.2 内部エネルギーと比熱

比熱は単位質量の物質の温度を 1度上げるに必要な熱量でした。内部エネルギーと比熱の関係を理

想気体を例にみていきます。理想気体は，質量はあるが大きさはゼロの質点で，分子間の相互作用のな

い仮想的な気体で，その内部エネルギーはミクロな立場から見れば，次のものから成り立っています。

(1) 分子全体の運動エネルギー（並進運動）：ET

(2) 分子の回転エネルギー：ER

(3) 分子内原子の振動エネルギー：EV

(4) 電子のエネルギー：Ee

これらの内，電子エネルギーEeはエネルギー準位差が他に比べて圧倒的に大きく，このエネルギーを

励起するにはかなり高い熱エネルギーが必要で相当な高温状態でなければ内部エネルギーに寄与しませ

ん。また，振動エネルギーEV も振動の励起にはかなり高いエネルギーを要し，実質的な熱エネルギー

の吸収は起こりにくい，これらのことからこの 2つのエネルギーは通常考慮しません（図 2.2参照）1。

1身近な例：長波長赤外線は暖かいが，短波長紫外線は暖かくない。
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ET ,ER EV

エネルギー準位

連続的

不連続的

並進・回転・振動・電子

Ee

図 2.2: 並進・回転・振動・電子エネルギー準位（イメージ）

いまHeなどの単原子分子からなる理想気体を考えます。単原子分子気体の内部エネルギーは並進運

動だけを考えればよいので体積一定で温度を 1◦C上げるに必要な熱量（定積比熱）はそのまま分子運

動の増加となります。分子運動論によれば，単原子理想気体 1モルについては次の関係式が成立しま

す。ここでRは気体定数，T は絶対温度 [ K ]。

U =
3
2
RT (R=1.987cal/K ·mol or R=8.3144 joule/K ·mol) (2.2.2)

絶対温度 T1, T2における内部エネルギーをそれぞ U1, U2とすると，内部エネルギーの差∆U は

∆U = U2−U1 =
3
2
R (T2− T1) =

3
2
R∆T (2.2.3)

いま，∆T =1◦Cとおいた場合，内部エネルギーの増加∆U はそのまま定積比熱 CV とみてよいので，

単原子理想気体の定積モル比熱 CV は，

CV = 3× 1
2
R = 3× 1

2
× 1.99cal/K ·mol ≈ 2.99cal/K ·mol

[
CV =

(
∂U

∂T

)

V

]

となります（“3”は分子の並進運動の自由度の数）。この値はHeの実測値CV = 3.02 cal/K·mol（18◦C，

1気圧）とほぼ一致します。H2等の 2原子分子理想気体では，系に吸収された∆T の熱量は分子の並

進運動（自由度 3），回転運動（自由度 2）を励起し（振動運動の励起は無視），CV は

CV
.= 3× 1

2
R + 2× 1

2
R + Evib ≈ 5

2
R =

5
2
× 1.99cal/K ·mol = 4.97cal/K ·mol

と得られ，この値も実測値とほぼ一致します（表 2.1参照）。

表 2.1: 単原子・2原子・3原子分子気体の定積モル比熱 [cal/mol·K]
気　体 He H2 N2 O2 H20 CO2

定積モル比熱 3.02 4.80 4.86 4.98 6.56 6.72

(15◦C，1atm。ただし，Heは 18◦C，H2Oは 100◦ での値）

CO2のような 3原子直線分子では並進自由度 3，回転自由度 2，振動の自由度は 4で

CV
.= 3× 1

2
R + 2× 1

2
R + Evib ≈ 5

2
R = 4.98cal/K ·mol

また，H2Oのような 3原子非直線分子では並進自由度 3，回転自由度 3，振動の自由度は 3で

CV = 3× 1
2
R + 3× 1

2
R + Evib ≈ 3R = 5.96cal/K ·mol

となり，少し複雑な分子になると理論値と実測値の不一致がみられます。

2.2.3 気体の定圧比熱と定積比熱との関係

いま 1モルの気体の温度を 1◦C上げる場合を考えます。気体の体積 V を一定に保ったまま熱すれば，

前節で見たように加えた熱量Qはその気体の内部エネルギー U の増加にのみ使われます（温度上昇と
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して現れる）。もちろんこの場合の気体の圧力は増加します。一方，気体の圧力 P を一定に保ちながら

熱を加えると，気体の体積は膨張し外界に対して仕事 P∆V をします。このように，同じ温度 1◦C上昇

させるにも，P =一定の場合と V =一定の場合を比べると，前者の場合は外界に対する仕事の分P∆V

だけ熱量が余分に必要となります。したがって，定圧比熱 Cpと定積比熱 CV の差は仕事 P∆V に相当

します。

CP −CV = P∆V (2.2.4)

　 1モル理想気体の状態式は PV = RT。いま，圧力 P を一定にしたまま温度を T から 1◦Cだけ高め

たとき，気体の体積が V1から V2に増加したとすると

PV1 = RT, PV2 = R(T + 1)

... P (V2− V1)=P∆V =R, (∆V = V2− V1)

これと (2.2.4)から，理想気体の場合には定圧比熱と定積比熱と間には次の関係式

CP −CV = R （理想気体） (2.2.5)

が成立し，これをマイヤーの関係式と呼んでいます。定圧比熱CP と定積比熱CV の比をは比熱比とか

断熱係数といい，通常 γで表します。

γ = CP /CV (2.2.6)

なお，断熱係数という名の由来は 2.3.4節で明らかになります。

(注)単位について：具体的な計算のとき比熱と気体定数の単位は jouleなら joule，calなら calと合わせないと

間違ってしまうので注意！

2.3 熱力学第1法則

2.3.1 エネルギー保存則

熱力学第 1法則は，エネルギー保存の法則を熱力学系に適用した場合の普遍的な法則です。

　いま，一つの系が状態 1から状態 2へ変化したとき，外から吸収した熱量をQ [joule ]，外へなした

仕事をW [ joule ]とすると，その差Q−W は系内に貯蔵される内部エネルギー（状態量）となります。

∆U =U2−U1とおけば，

∆U = Q−W [ joule ] (2.3.1)

熱量Qと仕事W はともに状態量ではないですが，その差Q−W が一つの状態量となることは第 1法

則の特長といえます。

　 1モルの理想気体をとりあげ，少し詳しくみていくことにします。図 2.3に示す状態 Aから Cに至

る 2つの経路 I，IIを考えます。なお，2.3.5節で導出する理想気体 1モルが断熱的・可逆的に体積変化

するときに成立する PV γ = C（定数）の関係式を用います。

・過程 I (A→B→C)：系に流入した熱量を∆Q，系が外にした仕事を∆W とすると，B→Cは断熱

過程 dQ=0なので

∆Q
A→B→C

=
∫ C

A
dQ =

∫ B

A
dQ +

∫ C

B
dQ =

∫ B

A
dQ (2.3.2)

A→Bは等温膨張（T =T2）であるので内部エネルギーの変化はなく

dU = dQ− dW −→ dQ = dW
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A

B

C

D

VA VD VB VCO

PA

V

I
II

I： A 等温膨張−−−−−→
T2

B 断熱膨張−−−−−→
dQ=0

C

II：A 断熱膨張−−−−−→
dQ=0

D 等温膨張−−−−−→
T1

C

PB

PD

PC

P

T2

T2

T1

T1

図 2.3: 熱力学的過程

とおけます。したがって，この過程で系が吸収した熱量となした仕事は

∆Q
A→B

=
∫ B

A
dQ =

∫ B

A
dW =

∫ VB

VA

PdV = RT2

∫ VB

VA

dV

V
= RT2 ln

VB

VA

∆W
A→B→C

=
∫ B

A
dW +

∫ C

B
dW = RT2 ln

VB

VA
+

∫ C

B
PdV = RT2 ln

VB

VA
+ C

∫ C

B

dV

V γ

(2.3.3)

第 2式左辺第 2項の断熱膨張仕事は，関係式 PBVB
γ =PCVC

γ = C（一定）を使えば

C

∫ C

B

dV

V γ
=

C

γ− 1

(
1

VB
γ −

1
VC

γ

)
=

1
γ− 1

(PBV−PCVC) =
R

γ− 1
(T2− T1) (2.3.4)

となるので過程 Iの全仕事は

∆W
A→B→C

= RT2 ln
VB

VA
+

R

γ− 1
(T2− T1) (2.3.5)

一方，内部エネルギーは

∆U
A→B→C

= ∆Q−∆W = RT2 ln
VB

VA
−

(
RT2 ln

VB

VA
+

R

γ− 1
(T2− T1)

)

= − R

γ− 1
(T2− T1)

(2.3.6)

∆Qも∆W も途中経路の状態 Bの体積 VB に依存する項を含みますが，∆U は始状態 Aと終状

態 Cの温度 T1, T2だけで決まります。

・過程 II (A→D→C)：A→Dは断熱過程，D→ Cは等温過程（T =T1)であるので

∆Q
A→D→C

=
∫ C

A
dQ =

∫ D

A
dQ +

∫ C

D
dQ =

∫ C

D
dQ = RT1

∫ VC

VD

dV

V
= RT1 ln

VC

VD
(2.3.7)

仕事は

∆W
A→D→C

=
∫ D

A
dW +

∫ C

D
dW = RT1 ln

VC

VD
+

∫ C

D
PdV = RT1 ln

VC

VD
+ C

∫ D

C

dV

V γ

= RT1 ln
VC

VD
+

R

γ− 1
(T2− T1)

(2.3.8)

内部エネルギーの変化は

∆U
A→D→C

= ∆Q−∆W = RT1 ln
VC

VD
−

(
RT1 ln

VC

VD
+

R

γ− 1
(T2− T1)

)

= − R

γ− 1
(T2− T1)

(2.3.9)



第 2章 熱力学第 1法則 14

この過程においても∆Q，∆W と∆U の状態依存性は過程 Iと同じです。

　以上，A→Cの過程を Iと IIの 2つの過程に分けて仕事と内部エネルギーの変化を見ましたが，結局，

熱量Qと仕事W は経路に関係するので状態量ではなく，内部エネルギー U は経路に関係しない状態

量であることがわかります。

　さて，後々の展開のために，(2.3.1)を微分式で表しておきます。一つの系が微小な熱量 dQを得て微

小な仕事 dW をなしたときの内部エネルギーの増加を dU とすると

dU = dQ− dW (2.3.10)

QやW は完全微分で表される状態量ではないので，状態量 dU と同じように dQ, dW と表すのは厳密

には正しくなく，非状態量の微分を d′や δdなど使って状態量と区別するテキストもありますが，ここ

では煩雑を避けるために普通の微分記号 dを使っていることに留意しておいてください。

●第 1法則と第 1種永久機関：

　外からエネルギー（あるいは熱）を与えないでもいつまでの仕事をするような装置は『第 1種永久機

関』と呼ばれ，18世紀の科学者、技術者はこの永久機関の実現に向けて心血を注ぎましたがすべて徒

労に終わりました。熱力学第 1法則の観点からすれば，このような永久機関は実現不可能と結論され

ます。第 1法則∆U = Q−W において，外から熱の供給を受けなければQ=0，また”機関”であるの

で 1サイクルのプロセスが完了すれば装置は完全に元の状態に戻っていなければなりませんが，状態量

である内部エネルギーは 1サイクル終了後∆U =0となります。つまり，W =0となり外へ仕事をする

ことはできない。ただ 1回だけ仕事をするのなら外から熱をもらわなくても必ずしも不可能ではない

ものの，内部エネルギーはその分減少するので機関はもとの状態ではなくなります。第 1種永久機関は

不可能，これが熱力学第 1法則から導かれる結論です。

———————————————–
・ex.0：シリンダーに 1atmの気体を入れ，圧力を一定に保ちながら 200 calの熱を加えたところ，滑らかにピスト

ンが動いて気体の体積が 0.5`増加した。気体が外になした仕事と内部エネルギーの増加を求めよ。

・ans.0：気体が外になした仕事は

∆W = P∆V = 1× 0.5 [ ` · atm] = 0.5× 101.32 = 50.7 [ joule ]

したがって，内部エネルギーの増加は

∆U = ∆Q−∆W = 200× 4.184− 50.7 = 786.1 [ joule ]

・ex.1：一定容積のタンクに 21◦Cの空気が 11 gr入っている。これに同温度，1atm，比容 0.83 `/grの空気を導入した
ところ 10分後に空気の全量が 34 grになり，温度は 38◦Cになった。タンクから外界への平均伝熱速度を求め
よ。ただし空気の内部エネルギーは 0◦Cでの内部エネルギーをU0，温度を tとしてU =U0 + 0.172 t [ cal/gr]
で与えられるとする。

21◦C
11gr

空気

の空気を導入

25◦C,1 atm, 0.83`/gr
38◦C
34gr

空気

10分後

Q/min？

・ans.1：タンクに入る空気の量は 34− 11 = 23grで，体積換算すると V =23× 0.83 = 19.1 `。容器内の空気を一つ
の系と考えると，外から入ってくる空気によってなされる仕事は

W = −P∆V = −1× 19.1 [ ` · atm] = −1× 19.1× 24.2 = −462 [ cal ]
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系の内部エネルギーの増加は，空気 34 grについて

∆U = (U0 + 0.172× 38)× 34− (U0 + 0.172× 21)× 34 = 99.4 [ cal ]

だけ増加します。熱力学第 1法則 Q = ∆U + W より

Q = 99.4− 462＝− 362.6 [ cal ]

Qに負号が付いているのでその分の熱量が外界に放熱し，伝熱速度は 362.6/10=36.26 cal/min //

2.3.2 熱力学第 1法則とマイヤーの関係式

先程の理想気体で成り立つ (2.2.5)のマイヤーの関係式を熱力学第 1法則から導出しておきます。内

部エネルギー U は一般に T, V の関数であるので状態関数 U =f(T,V )とおけます。微小変化 dU は

dU =
(

∂U

∂T

)

V

dT +
(

∂U

∂V

)

T

dV (2.3.11)

理想気体の内部エネルギー U は (2.2.2)で示したように体積 V に関係しないので (∂U/∂V )T = 0，ま

た，CV =(∂U/∂T )V，dW =PdV とおけば (2.3.10)より

dQ = CV dT ＋ PdV (2.3.12)

P を一定として両辺を dT で割り，定圧比熱の定義式 CP = (∂Q/∂T )P を用いれば(
∂Q

∂T

)

P

= CP = CV + P

(
∂V

∂T

)

P

が得られます。P 一定として理想気体の状態方程式 PV = RT を T で偏微分すると

P

(
∂V

∂T

)

P

= R

これを上式に入れるとマイヤーの関係式が得られます。

CP −CV = R (2.3.13)

———————————————–

・ex.2：ある系がQ=887 [ cal ]の熱を吸収し。外部へW =1200 [ joule ]の仕事をしたとき，系の内部エネルギー
の変化を求めよ。

・ans.2：内部エネルギーの変化を∆U [ joule ]とすると以下の分だけ増加する。

∆U = JQ−W
.= 4.2× 887− 1200 = 2525 [joule]

・ex.3： 1気圧のもとで気体の体積が 20cc膨張したときの仕事量を求めよ。また，これは何カロリーに相当す
るか（単位換算は表 1.1参照）

・ans.3： P =1[atm]=1.033 [Kg/cm2]=1.013× 106 [ḋyne/cm2]，∆V =20 [cm3]

W = P∆V = 1.013× 106× 20 = 2.026× 107 [erg] = 2.026 [joule] = 0.484 [cal]

・ex.4： 15 [◦C ]，9 [ atm ]の理想気体 2モルが等温膨張して 1 [atm ]になったとき，外部になす仕事を求めよ。

・ans.4 理想気体 nモルの状態式は PV = nRT。理想気体が T =一定の等温膨張により (P1, V1)から (P2, V2)
となったときの外部にする仕事は

W =
∫ V2

V1

PdV ＝ nRT

∫ V2

V1

dV

V
= nRT ln

V2

V1
= nRT ln

P1

P2
(... 等温膨張：P1V1 = P2V2)

この式に n=2, R=1.987 [ cal/mol·◦C ]，P1 =1, P2 =9 [ atm ]を代入して

W = 2× 1.98× (15 + 273)× ln(9/1) .= 2506 [ cal ] .= 10525 [ joule ]
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・ex.5：温度 T =15◦C，体積 V =1m3 の空気を P =1気圧のもとで体積が 2倍になるまで熱した。このとき空
気の温度は何度になるか。また，供給した全熱量Qの内，何％が外部に対する仕事となったか。空気は理
想気体とする。

・ans.5 空気 1m3の気体定数を R′とすると状態式 PV = R′ T が成立する。いま P を一定とすると体積が 2倍
になった時の温度は

V2

V1
=

T2

T1
−→ 2

1
=

T2

273 + 15
, ... T2 = 576K(303◦C)

P 一定下で供給した熱量を Qとすると，空気 1m3 の質量をmとして熱力学第 1法則より

dQ = dU + PdV = mCV dT + PdV = mCP dT

[
... CP =

1
m

(
∂Q

∂T

)

P

]

これから外部になした仕事は
dW = PdV = m(CP −CV )dT

で与えられます。したがって供給した熱量と外部になした仕事の割合を ζ とすると

ζ =
dW

dQ
=

m(CP −CV )
mCP

= 1− 1
γ

となります。これは体積増加量には無関係となることに注意！標準状態での空気の比熱比は γ
.= 1.4であ

るので，この値を代入すると ζ =0.285=28.5%と得られます。 //

2.3.3 エンタルピーH

ある気体が一定圧力のもとで状態 1から状態 2へ変化するとき，内部エネルギーと体積がそれぞれ

U1から U2へ，V1から V2へと変化したとします。この変化で吸収した熱量をQpとすると，気体が外

部になした仕事はW =P (V1− V2)であるので，熱力学第 1法則より

∆U = U2−U1 = Qp−P (V2− V1) (2.3.14)

これから熱量Qpは次式で表せます。

Qp = (U2 + PV2)− (U1 + PV1) (2.3.15)

この式の右辺 (U + PV )はいうまでもなく内部エネルギー U と体積膨張の仕事に必要なエネルギー

PV の和です。この式を注意深く見ると圧力変化の際の吸収する熱量Qpは，初めと終わりの状態での

(U + PV )の差として表せることがわかります。したがって，(U + PV )は定圧下での熱変化を表す状

態量とみなすことができ，これをエンタルピー2と呼んで，記号H が用いられます。

H = U + PV · · ·（状態量） (2.3.16)

エンタルピーの単位は熱量と同様に通常 [ cal ]または [ kcal ]が用いられます。エンタルピーを用いれば

熱量QP は

Qp = H2−H1 = ∆H (2.3.17)

と表せます。また，定圧比熱 CP は次式で与えられます。

CP =
(

∂Q

∂T

)

p

=
(

∂H

∂T

)

p

(2.3.18)

2エンタルピーの語源はギリシャ語の「en（中へ）」と「thalpein（温める・熱する）」に由来し、「内部で温める」「中に抱
えた熱」という意味を持つとされます。それまで熱含量と呼ばれていたのオランダの物理学者 Heike Kamerlingh Onnesが
エントロピーという名称を提案し，それが定着しました。
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　内部エネルギー U の絶対値は直接測定できないため，エンタルピーH の絶対値も測定できません。

このため，通常ある決めた基準（基準点 0のとり方は任意）からの相対値が使われます。

———————————————–
・ex.6： 1気圧，100◦Cにおける水のモル蒸発熱は 9730 [ cal/mol ]である。1モルの水蒸気と水との内部エネル

ギーの差を求めよ。ただし，この温度，圧力における水蒸気のモル体積を 29700ccとする。

・ans.6： 1 atm，100◦Cにおける水と蒸気の内部エネルギーと体積をそれぞれ (U1, V1 )，(U2, V2 )とし，エン
タルピーをH1, H2 とすると

∆H = H2−H1 = (U2 + PV2)− (U1 + PV1) = (U2−U1) + P (V2− V1)

= ∆U + P∆V

∆H は蒸発潜熱であるので，∆H =9730 cal/molとおける。水の体積は V1 ¿ V2 として V1 を無視すると

∆H = ∆U + PV2 −→9730 = ∆U + 1× 24.216× 29700/1000 = ∆U + 719 (... 1 l · atm=24.216cal )

... ∆U = 9010.8 [cal/mol] = 37845 [joule/mol] //

2.3.4 換算熱量とエントロピー

●換算熱量（reduced heat）

　 1.8.1節で，状態量でない熱量Qと仕事W との差Q−W が一つの状態量を表すことは第 1法則の

特長と述べました。繰り返しになりますが，系が状態 1から状態 2へ変化した場合，熱量Qや仕事W

は変化の道筋によって異なった値をとりますが，内部エネルギー U の変化は
∫ 2

1
dU =

∫ 2

1
dQ−

∫ 2

1
dW

と表され，これは状態量であるので過去の道筋には全く関係しません。熱量Qは状態量ではないです

が，それに代わるものとして換算熱量というものを定義するとそれは状態量になります。

　いま，絶対温度 T において系が∆Qなる熱量を吸収したとします。∆Qをその時の絶対温度 T で割っ

た∆Q/T を換算熱量（reduced heat）といい，これを∆Sとすると次式で定義されます。

∆S =
∆Q

T
[ joule/K] (2.3.19)

絶対温度 T の系が外界より∆Qの熱量を吸収すると，換算熱量は∆S =∆Q/T 増えます。“換算”の意

味は，∆Sは熱量∆Qをその時の温度 T で割って換算したものという意味です3。

　さて，換算熱量∆Sは状態量となることを次に確認しておきます。nモルの理想気体をとりあげ，そ

の状態変化の過程 I, II, III（図 2.4参照）を調べてみましょう。

・過程 I（A→B：定積過程）dQ = nCV dT より

∆SI =
∫ B

A

dQ

T
=

∫ T2

T1

nCV

T
dT = nCV ln

T2

T1

・過程 II（B→C：等温過程）dU = 0，dQ = dW，PV = nRT より

∆SII =
∫ C

B

dQ

T
=

1
T2

∫ C

B
dQ =

1
T2

∫ V2

V1

PdV = nR ln
V2

V1

・過程 III（C→A：定圧過程）dQ = nCP dT より

∆SIII =
∫ A

C

dQ

T
=

∫ A

C

nCp

T
dT == −nCp ln

T2

T1
3換算熱量を考える場合は，可逆変化でも不可逆変化でも差し支えありません。熱力学第 2法則のエントロピーとごっちゃ

にしないこと。
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P1

A

B

C

O V1
V

I II

2P1

V2

III

T2：等温曲線T1

P
・I：体積 V1 を一定にして気体を温め圧力を 2倍 (2P1)にする。

・II：定温 (T2)膨張させ，もとの圧力になるまで (P2 → P1)外部に

・III：圧力 P1 を保ったままもとの体積 V1 に戻る (V2 → V1)まで

仕事をさせる。

冷却する。

図 2.4: 熱力学過程 I,II,III

I，II，IIIの過程を一周すると，換算熱量の総和はマイヤーの関係式を用いて整理すれば

∆SI + ∆SII + ∆SIII =
∮

dQ

T
dt =

∫ B

A

dQ

T
+

∫ C

B

dQ

T
+

∫ A

C

dQ

T

= n(CV −Cp)ln
T2

T1
+ nR ln

V2

V1

= nR

(
ln

V2

V1
− ln

T2

T1

)
= 0

(2.3.20)

となります。状態AではP1V1 = nRT1，状態CではP1V2 = nRT2が成り立ち，これからV2/V1 =T2/T1

となるので，換算熱量の総和は 0となり，換算熱量は元に戻れば元のままという状態量の性質をもつこ

とが確認できます。

●可逆過程とエントロピー S

　第 1章の冒頭で述べたように，ある系が状態 1から状態 2に変化したとき，この変化を逆に進めて系

の状態を元の 1に戻しても
::::::::::::::::::::::::::::
外界に何の変化も残さないなら，この 1→ 2の変化を可逆変化，可逆過程と

いい，何らかの変化が残ってしまう場合を不可逆変化，不可逆過程といいました。

　状態 1から状態 2に系が可逆的に変化した場合の換算熱量の和を S とおき，これをその系のエント

ロピー4と呼んで，次式で定義します。

エントロピー： dS =
dQ

T

可逆変化−−−−−−→ ∆S =
∫ 2

1

dQ

T
[ joule/K] (2.3.21)

　エントロピーは示量性状態量で加成性があり，不可逆変化ではエントロピー必ず増加 (dS > 0)しま

す（不可逆過程は熱の無駄使いが多い）。

●Maxwellの関係式

　可逆過程における内部エネルギーとエントロピーの関係をみていきます。熱力学第１法則より

dU = dQ−PdV = TdSー PdV (2.3.22)

U を S, V の関数 U = U(S,V )とすると，その完全微分は

dU =
(

∂U

∂S

)

V

dS +
(

∂U

∂V

)

S

dV (2.3.23)

4エントロピーという語は、ギリシャ語の「変化・向きを表す語根 trope（τροπ?）」に由来し、「エネルギー（energy）」
と語感をそろえるためにドイツの物理学者 R.J.E Clausiusが造語したとされます。
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この 2式の dS, dV の各係数を比較することで
(

∂U

∂S

)

V

=T,

(
∂U

∂V

)

S

=−P (2.3.24)

が得られます。また，dU は完全微分なので (2.1.1)より次の関係式が成立します。
(

∂T

∂V

)

S

= −
(

∂P

∂S

)

V

(2.3.25)

　次に，状態量であるエンタルピーH = U + PV の完全微分は

dH = dU + PdV + V dP = TdS + V dP

=
(

∂H

∂S

)

P

dS +
(

∂H

∂P

)

S

dP
(2.3.26)

これから (
∂H

∂S

)

P

= T,

(
∂H

∂P

)

S

= V (2.3.27)

が得られ，dH は完全微分であることから次式が成立します。
(

∂T

∂P

)

S

=
(

∂V

∂S

)

P

(2.3.28)

(2.3.25)，(2.3.28)は温度、圧力、エントロピー、体積という 4つの状態量の間に成り立つ関係式の一

部でMaxwellの関係式と呼ばれます。Maxwellの関係式は次の 4つの式からなり，上の式はその内の

2つです（第 4章で残り 2つの式を導出します）。

　Maxwellの関係式





○
(

∂T

∂V

)

S

= −
(

∂P

∂S

)

V

○
(

∂T

∂P

)

S

=
(

∂V

∂S

)

P
(

∂P

∂T

)

V

=
(

∂S

∂V

)

T
(

∂V

∂T

)

P

= −
(

∂S

∂P

)

T

(2.3.29)

　Maxwell関係式は，物理的意味のつかみにくい (∂P/∂S)V , (∂S/∂V )T などの量を物理的意味が明確

で測定可能な量で置き換えられるというメリットがあります。例えば，(2.3.22)を T を一定にして dV

で割ると (
∂U

∂V

)

T

= T

(
∂S

∂V

)

T

−P

となります。右辺第 1項はその物理的な意味がつかみにくいですが，Maxwell関係式の第 3式を使えば

(∂S/∂V )T は (∂P/∂T )V であるので上式は(
∂U

∂V

)

T

= T

(
∂P

∂T

)

V

−P (2.3.30)

と表わせ，物理的意味が明瞭な式となります。この式はエネルギー方程式と呼ばれます。

———————————————–
・ex.7：ファンデルワールスの状態方程式(

P +
a

V 2

)
(V − b) = RT (a：分子間引力に関係する量，b：分子の大きさに比例する量）

を満たす 1モルの気体の内部エネルギー U とエントロピー S を求めよ。
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・ans.7：上式より

P =
RT

V − b
− a

V 2

V を一定にして−−−−−−−−−→
T で微分

(
∂P

∂T

)

V

=
R

V − b
(2.3.31)

　 (2.3.11)と (2.3.30)より

dU =
(

∂U

∂T

)

V

dT +
(

∂U

∂V

)

T

dV =
(

∂U

∂T

)

V

dT +
[
T

(
∂P

∂T

)

V

−P

]
dV

これに定積比熱 CV = (∂U/∂T )V と (2.3.31)を入れて

dU = CV dT +
(

RT

V − b
−P

)
dV = CV dT +

a

V 2
dV

... U = CV T − a

V
+ const. （CV一定とする）

(2.3.32)

を得ます。ファンデルワールス気体の内部エネルギーは理想気体の場合と異なり，分子間引力のエネルギー
項 a/V が含まれます。また，エントロピーは

dS =
dQ

T
=

1
T

(dU + PdV ) =
1
T

(
CV dT +

a

V 2
dV

)
+

1
T

(
RT

V − b
− a

V 2

)
dV

= CV
dT

T
+

R

V − b
dV

... S = CV lnT + R ln(V − b) + const. //

(2.3.33)

2.3.5 気体の断熱変化

断熱変化（断熱過程）とは，外界と熱の出入りがない dQ=0の下，膨張または圧縮変化する過程を

いい，熱力学第 1法則より (2.3.12)で dQ=0とおけば次式が成立します。

0 = CV dT ＋ PdV (2.3.34)

　理想気体が準静的過程によって断熱変化する場合，状態方程式 PV =RT より上式から P を消去す

ると

CV dT +
RT

V
dV = 0 −→ dT

T
+

R

CV

dV

V
= 0 (2.3.35)

マイヤーの関係式 CP −CV = Rを用いて上式を整理すると次式となります。

dT

T
+ (γ− 1)

dV

V
= 0 (γ = Cp/CV > 1)

これを積分して次式を得ます。∫
dT

T
+ (γ− 1)

∫
dV

V
= lnT + (γ− 1) lnV = constant

... TV γ−1 = const (γ > 1)

(2.3.36)

これが理想気体が準静的に断熱変化するときの T と V の関係式です。

P
V

T
圧縮

膨張

V

P

PV :一定

PV γ =const（断熱）

等温

図 2.5: 断熱変化と等温変化
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この式に T = PV/Rを入れると次式となります。

PV γ = const (2.3.37)

この式はポアソンの式と呼ばれ，γを断熱係数といい，その値は気体によって異なります。

　温度 T が一定のとき，圧力 P と体積 V の間にはボイルの法則 PV =constが成立し等温過程での P

と V の関係は直角双曲線となるのに対し，断熱過程では γ > 1のため，もっと急になります（図 2.5参

照）。そのため同じ気体を同じ体積だけ圧縮するとき，断熱圧縮では等温圧縮より大きな圧力が必要と

なります。

———————————————–
・ex.8：ファンデルワールズ気体の断熱過程の式を求めよ。

・ans.8： dQ=0であるので dS =dQ/T =0より S を一定とおけば (2.3.33)より

lnT +
R

CV
ln(V − b) = const. −→ ln

[
T (V − b)R/CV

]
= const.

これから
T (V − b)R/CV =一定 (2.3.38)

理想気体の断熱過程の式 (2.3.36) と非常によく似ています。

(※)断熱過程で体積が V1 → V2，温度が T1 → T2 になったとすると (2.3.33)より

dT

T
= − R

CV

1
V − b

dV →
∫ T2

T1

dT

T
= − R

CV

∫ V2

V1

dV

V − b
→ ln

T2

T1
= ln

(
V3− b

V2− b

)R/CV

...
T2

T1
=

(
V1− b

V2− b

)γ−1

・ex.9：圧力 P，体積 V1 で t◦Cの理想気体が断熱変化で V2 の体積に膨張させた場合，理想気体の外にした仕
事および温度変化を求めよ。

・ans.9 理想気体のなした仕事を W とするとW =
∫

PdV。理想気体の最初の状態と終わりの状態をそれぞ

れ (P1, V1, T1), (P2, V2, T2)とし，途中の圧力・体積・温度を (P, V, T )するとポアソンの式より P1V1
γ =

P2V2
γ = PV γ = C：定数。したがって，仕事W は

W =
∫ V2

V1

C

V γ
dV = − C

γ− 1

(
1

V2
γ−1 −

1
V1

γ−1

)
= −P1V1

γ

γ− 1

(
1

V2
γ−1 −

1
V1

γ−1

)

=
P1V1

γ− 1

[
1−

(
V1

V2

)γ−1
]

< 0

(2.3.39)

W < 0となるので，これは外から気体になされた仕事となります。次に温度変化は (2.3.36)より

T1V1
γ−1 = T2V2

γ−1, ...
T2

T1
=

(
V1

V2

)γ−1

≡ α

[
T2

T1
=

(
P1

P2

)(1−γ)/γ
]

(2.3.40)

∆T = T2− T1 とすると

∆T = (α− 1)T1 = −T1

[
1−

(
V1

V2

)γ−1
]

< 0

と得られ，断熱膨張では温度が下がります。 //

2.3.6 ジュール・トムソン効果（等エンタルピー過程）

断熱壁で囲まれたシリンダーの途中に細孔性物質からなる多孔栓Cを固定し，左のピストンをゆっく

り押して温度 T1の気体を多孔栓Cを通して定常的に流します（図 2.6参照）。Cを通過した気体は圧力
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P1

T1, V1

P2

T2, V2

C:多孔栓

A A A’B B’

C:多孔栓

B
J・T 過程

断熱壁

図 2.6: ジュール・トムソンの実験

P2 (< P1)の定常流になるとともにCを通ることで少し膨張（断熱膨張）するので，Cの通過前後で温度

差∆T =T1− T2が生じます。このような定常流気体の変化過程，つまりCの左側で温度 T1，圧力 P1，

体積 V1であった気体が，Cの右側で温度 T2，圧力 P2，体積 V2に変化する過程をジュール・トムソン

過程または断熱膨張過程といいます。1モルの気体について考えると，AA’では外部からW1 =−P1V1

の仕事を受け，BB’ではW2 =P2V2の仕事をするので，結局気体は外部からW =W1 + W2なる仕事を

されたことになります（仕事W は外部へなす仕事を正，外部からなされる仕事を負とする）。ジュー

ル・トムソン過程は断熱過程Q=0であるので熱力学第 1法則より内部エネルギーはこの仕事の分だけ

増加し，この増加量を∆U とすれば

∆U = U2−U1 = Q−W = −(W1 + W2) = P1V1−P2V2

... U1 + P1V1 = U2 + P2V2

(2.3.41)

ここでH1 = U1 + P1V1, H2 = U2 + P2V2とおけば

H1 = H2, ∆H = H2−H1 = 0 (2.3.42)

ジュール・トムソン過程はエンタルピーが保存される等エンタルピー過程であることがわかります。

　トムソンとジュールは共同で気体膨張の際に温度が低下する現象を調べ次の結果を得ています。

空気： ∆T/∆P = 0.26◦C/気圧 (∆T =T2− T1, ∆P =P2−P1)

CO2： ∆T/∆P = 1.15◦C/気圧

その後，H2，Heを除く多くの気体はジュール・トムソン過程で∆T =T1− T2＞ 0と温度が下がること

が確認され，このような気体の定常流における温度変化をジュール・トムソン効果と呼んでいます。な

お，理想気体ではこのような温度変化はありません（後述）。

※補足：ジュール・トムソン過程は断熱変化過程なので dQ=0とおくので，ついつい dS =dQ/T =0とやりそ
うですが，エントロピーの定義 dS =dQ/T の等号はあくまで可逆過程で成立することに注意ください。(2.3.26)
よりエンタルピーH 一定 (dH =0)とするとエントロピーの変化 dS は

dH = TdS + V dP
H 一定−−−−→
dH=0

dS = −V

T
dP (> 0)

となり，いま V ↑，P ↓で dP < 0（2.3.5節の「気体の断熱変化」とは状況が違うことに注意！）。したがって

dS > 0でエントロピーは増加します。ジュール・トムソン過程は，系が平衡状態を保ちながら準静的に変化す

るのではなく，急激に圧力が変化する不可逆過程で，dS =0ではなくエントロピーは増加します。
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・ジュール・トムソン係数

状態関数エンタルピーH を T, P の関数H = H(T,P )としてその完全微分をとれば

dH =
(

∂H

∂T

)

P

dT +
(

∂H

∂P

)

T

dP (2.3.43)

等エンタルピー変化では dH =0であるので，上式から
(

∂H

∂T

)

P

dT = −
(

∂H

∂P

)

T

dP

...
(

∂T

∂P

)

H

= −
(

∂H

∂P

)

T

/(
∂H

∂T

)

P

= − 1
CP

(
∂H

∂P

)

T

(2.3.44)

を得ます。ここで

µJ =
(

∂T

∂P

)

H

[
µJ = − 1

CP

(
∂H

∂P

)

T

]
(2.3.45)

とおけば，µJは圧力を少し変えたときの温度変化を表し，µJをジュール・トムソン係数と呼ばれ，µJ > 0

の場合を正のジュール・トムソン効果，µJ < 0の場合を負のジュール・トムソン効果といいます。




µJ > 0：断熱膨張・圧力低下で温度が下がる（冷却）

µj < 0：断熱膨張・圧力低下で温度が上がる（加熱）

µj = 0：この時の温度を「逆転温度」という。気体が逆転温度より高ければ、膨張は加熱を引き起こ

し、低ければ冷却を引き起こす。

(1)理想気体とジュール・トムソン効果： 1モルの理想気体は H =U + PV =U + RT とおけるので，

H を T を一定のもと P で偏微分すると
(

∂H

∂P

)

T

=
(

∂U

∂P

)

T

理想気体の内部エネルギーU は T のみの関数で P には関係しないので (∂U/∂P )T =0。したがっ

て，理想気体ではジュール・トムソン過程で温度変化はありません。

µJ =
(

∂T

∂P

)

H

= 0 （理想気体） (2.3.46)

(2)実在気体とジュール・トムソン効果：ジュール・トムソン係数は

µJ =
(

∂T

∂P

)

H

= − 1
Cp

(
∂H

∂P

)

T

= − 1
CP

[
∂(U + PV )

∂P

]

T

= − 1
CP

[(
∂U

∂P

)

T

+
(

∂(PV )
∂P

)

T

]

= − 1
Cp

[(
∂U

∂V

)

T

(
∂V

∂P

)

T

+
(

∂(PV )
∂P

)

T

]
(2.3.47)

実在の気体では (∂U/∂V ) > 0, (∂V/∂P ) < 0であるので右辺第 1項は常に負の値となりますが，

第 2項の [∂(PV )/∂P ]T は複雑な値をとるので，µJ はその時の温度，圧力によって正負いずれに

もなり得ます（図 2.7・左参照）。µJ < 0 となれば断熱膨張により温度が上がり，µJ > 0となれ

ば温度が下がります。さらに，µJ =0となることもあり，このときは，気体の膨張によって温度

変化は生じません。この時の温度は上昇と下降が入れ替わる温度という意味で逆転温度と呼ばれ
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ます。例えば二酸化炭素（CO2）の逆転温度（正確には臨界温度）は約 31℃で，31℃以上の温

度では、CO2は圧力をいくら上げても液化しませんが，31℃以下の温度では、CO2を圧縮して

液体にすることができます。また水素H2の逆転温度は約−80◦Cで，通常の環境下（逆転温度以

上）取り扱う場合，水素を減圧すると温度が上昇します。

10

20

30

40

10 20 30 40

T [ K]

P

µJ > 0

µJ < 0

4Heの逆転温度

4He

µJ = 0

0 200 400 600 800 1000

0

0.1

0.2

0.3

0.4

0.5

µJ CO2

N2

H2

He

−0.1

T [K]

µJ > 0

µj < 0

ジュール・トムソン係数 v.s温度

[ atm ] [K/bar]

温度降下

温度上昇

図 2.7: Heの逆転曲線（http://accwww2.kek.jp/oho/oho08/)

・ファンデルワールズ気体のジュール・トムソン係数

　実在気体にファンデルワールス状態方程式（1モル）
(
P +

a

V 2

)
(V − b) = RT (2.3.48)

を適用し，ジュール・トムソン係数を求めます。aは分子間引力に関係し，bは分子の大きさに比

例する量でファンデルワールス定数と呼ばれ，主な気体の値を下表に示します。

表 2.2: 主な気体のファンデルワールス定数
a [ atm·(cm3/mol)2 ] b [ cm3/mol ]

He 0.0341× 106 23.7
H2 0.244× 106 26.6
N2 1.349× 106 39.1

CO2 3.59× 106 42.7

出典：藤代亮一訳「ムーア物理化学・上」,東京化学同人，2002

　さて，(2.3.26)より

dH = TdS + V dP (2.3.49)

これを P で偏微分し，(2.3.25)の関係式を用いれば
(

∂H

∂P

)

T

= T

(
∂S

∂P

)

T

+ V = −T

(
∂V

∂T

)

P

+ V

したがってジュール・トムソン係数は次式で与えられます。

µJ =
(

∂T

∂P

)

H

= − 1
Cp

(
∂H

∂P

)

T

=
1
Cp

[
T

(
∂V

∂T

)

P

− V

]
(2.3.50)

ファンデルワールズ方程式を展開して

PV +
a

V
− bP − ab

V 2
= RT −→ V =

RT

P
− a

PV
+ b +

abP

P 2V 2

ここで近似的に PV
.= RT とおくと

V
.=

RT

P
− a

RT
+ b +

abP

R2T 2
(2.3.51)
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と書け，これから

T

(
∂V

∂T

)

P

=
RT

P
+

a

RT
− 2abP

R2T 2
(2.3.52)

が得られます。また，(2.3.51)より

RT

P

.= V +
a

RT
− b− abP

R2T 2

であるので，これを (2.3.52)に入れて整理すれば

T

(
∂V

∂T

)

P

− V =
2a

RT
− b− 3abP

R2T 2

... µJ =
1
Cp

(
2a

RT
− b− 3abP

R2T 2

) (2.3.53)

を得ます。圧力 P が極めて低いとき（理想気体近似），右辺第 3項は無視できるので

µJ =
(

∂T

∂P

)

H

.=
1
Cp

(
2a

RT
− b

)
(2.3.54)

とおけます。表 2.2にみるように，普通の気体では定数 aは bに比べてかなり大きいので µJ > 0

となり，圧力降下・体積膨張で温度は下がります（冷却）。分子量の小さい気体では aは小さい

値で µJ < 0となり，圧力降下・体積膨張で温度は上がります（加熱）。しかし，非常に低温では

2a/RT > bとなり，温度降下が起こります。このように，同一の気体についてもその時の状態に

よりジュール・トムソン効果は「正」のときも「負」のときもあります（図 2.7・右参照）。

C.逆転温度： (2.3.53)で µJ =0となる温度を Tiとすると

2a

RTi
− b− 3abP

R2Ti
2 = 0 −→ Ti

2− 2a

bR
Ti +

3aP

R2
= 0

一定圧力 P について Tiは次の 2根をもち，逆転温度の上限と下限になります。

Ti =
a

bR

(
1±

√
1− (3b2/a)P

)

圧力 P が極めて低いのときは P ≈ 0とおいて逆転温度は

Ti =
2a

bR
(2.3.55)

と得られます。理想気体では PV = RT より P (∂V/∂T )P =R，T (∂V/∂T )P = RT/P = V とな

り，これを (2.3.50)に入れると µJ =0となり，すでに述べたようにどんな場合でも温度変化はあ

りません。

表 2.3: 主な気体の逆転温度
逆転温度 He H2 N2 O2

Ti[K] 1atm 40 202 623 761

　窒素 (N2)の逆転温度は約 350◦C，酸素 (O2)の逆転温度は約 488◦Cと相当高い温度なので，常温の

作業下では減圧に伴って温度は低下します。一方，水素 (H2)の逆転温度は約−80◦Cと低いので常温で

減圧すると温度が上昇します。

———————————————–
・ex.10：空気は海面から圧の低い上方へ上昇すれば，空気は熱の不良導体であるのでほとんど熱の出入りは起

こらず断熱膨張し温度は下がる。高さ hと温度 T の関係を与える式を求めよ。

・ans.10 単位断面積の空気の柱を考え，海面から高さ hのところに下面をもつ高さ dhの薄い空気層に注目し
ます。P を下面の圧力とすると上面の圧力は P + dP で，dP はこの薄層に含まれる空気の重さによる圧力
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の変化で，高さが増すと減少します。空気の密度を ρ，重力加速度を gとすれば dP は次式で与えられます

dP = −ρgdh

いま，空気は理想気体とすると，分子量M の気体の密度は状態方程式より ρ=MP/RT で与えられるの
で，上式は

dP = −gM

R

P

T
dh (2.3.56)

理想気体の状態方程式 PV = nRT とポアソンの式 PV γ =const.を結びつけると，nRは一定なので定数
項 Cの中にまとめると

T γ

P γ−1
= C （一定）

が得られます。この対数をとって P で微分すると

γ lnT − (γ− 1) lnp = C′

1
T

dT

dP
=

γ− 1
γ

dP

P
= −γ− 1

γ

gM

R

dh

T

これを整理して
dT

dh
= − γ− 1

γ

gM

R

を得ます。空気の断熱係数を γ
.= 1.4，分子量M =0.029kg/mol，g = 9.8m/s2，R = 8.314 joule/mol·Kを

上式に入れると
dT

dh
= −9.8× 10−3 [K/m]

実際の気温の観測値は標高が 1km上がるごとに平均約 6.5℃下がるとされるので，上の結果はこれより温
度の下がりが大きいですが，この差の要因として，断熱膨張で空気の温度は下がって水蒸気は凝縮し潜熱
を発生しますが，この効果を無視したことにあります。 //
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第3章 熱力学第2法則

3.1 熱力学第１法則と第2法則の違い
熱力学第１法則は自然に起こる「不可逆変化」（例えばコーヒーにミルクを垂らすと直後の一瞬はそ

の境界が明確に分かれるが，時間の経過とともに自然に混ざり合い，元の垂らした瞬間の状態に戻る

ことはない）であろうが，理想的な「可逆変化」であろうが，変化が起こってある種のエネルギーが

他の種類のエネルギーに転換する場合に，単にそのエネルギーが保存されるということを述べるだけ

で，可逆・不可逆変化に関係なく成立します。つまり，可逆変化と不可逆変化とは質的にどのように異

なるかということに関しては第 1法則はなにも主張しません。それに対し，熱力学第 2法則は自然に起

こる熱現象の変化の方向を指し示す法則ということになります。

3.2 熱力学第2法則
熱力学第 2法則は自然に起こる現象の変化（不可逆変化）の向きを規定する最も基本的な経験法則

で，不可逆変化が起こるとその変化に関係する外界を含む系全体のエントロピーは増大するという，「エ

ントロピー増大の原理」が有名ですが，第 2法則にはいろいろな言い表し方があり，その主なものを以

下に上げておきます。表現は異なりますが，その内容はすべて同じことを言っています。

・Maxwellの原理：熱は
::::::::::::::::::::::::::::::
高温物体から低温物体へ移るのでなければ，仕事に変えることはできない。

・Thomsonの原理：一つの熱源から熱をもらい，外部に対して仕事をする
:::::::::::::::::::::::::::
サイクルを繰り返す熱機関

を作ることはできない（第 2種永久機関は実現不可能）。

・Clausiusの原理：
:::::::::::::::::::::::::
外部に何の変化も残さず熱を低温から高温に移すような装置を作ることはでき

ない。

・Kelvinの原理：熱が仕事に変わる現象は不可逆的である。仕事はすべて熱に変えられるが，逆に熱

をすべて仕事に変え，それ自身は元の状態の戻り，
::::::::::::::::::::::::::::
外界に何の影響も残さないような機関を作る

ことはできない。

・Ostwaldの原理：一つの熱源から熱を受け取ってそっくりそのまま仕事に変え，
::::::::::::::::::
働き続ける熱機関

は不可能である。

・Plankの原理：摩擦により熱が発生する現象は不可逆変化である。

3.2.1 第 2種永久機関と熱力学第 2法則

第 1種永久機関は，外から何もエネルギーの供給を受けないで永久に仕事をする機関のことでした

が，これは熱力学第 1法則のエネルギー保存則に反するということで，このような機関の存在は否定さ

れました（2.3.1節参照）。

　それでは一つの熱源から熱を受け取り，これをそっくりそのまま 100%仕事に変え，他に何の変化も

残さないで周期的に働く機関（図 3.1・A参照），いわゆる第 2種永久機関は存在し得るでしょうか。

この機関は第 1法則のエネルギー保存則には反しません。しかし，このような永久機関は作れないと

いうのが熱力学第 2法則のトムソンの原理です。図 3.1・Bの実用機関では，高熱源からQ1なる熱を

もらい，低熱源へその一部のQ2なる熱を与え，その差Q1−Q2に相当する仕事を外へします。仮に，

低熱源に移った熱Q2が自ずから高熱源へ戻ることができるのなら，高熱源は差し引きQ1−Q2なる熱
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を失い，これが全部仕事W に変わったことになり，他に何の変化も残らない。これは第 2種永久機関

にほかならず，残念ながら不可能です（クラウジウスの原理に反する）。熱機関においては，受け取っ

たエネルギーのすべてを仕事に変えることはできません（サイクリックに動かない）。

熱量 Q [ joule ]

仕事W =Q

Q1 [joule ]

仕事W =Q1−Q2

Q2 [ joule ]
A.第 2種永久機関 B.実用機関

熱機関 熱機関

廃熱

高熱源より

低熱源へ

図 3.1: 第 2種永久機関と実用機関

3.3 カルノーサイクル（可逆サイクル）

3.3.1 熱機関と作業物質

一つの系がある状態より出発して，連続的に状態変化をしたあとの再び元の状態に戻るような一連の

プロセスを循環過程あるいはサイクルと呼んでいます。そして，プロセスが可逆的に行われる場合を可

逆サイクル，一部でも不可逆過程を含むときはそのサイクルは不可逆サイクルと呼んでいます。なお，

熱機関とか作業物質というワードをこれからしばしば使いますので，ここで改めて説明しておきます。

・熱機関（Heat engine）：サイクルを繰り返すことにより熱エネルギーを力学的エネルギー（仕事）

に変える装置。蒸気機関，内燃エンジン等。熱機関を働かせるには高熱源，低熱源，作業物質の

3要素が必要。

・作業物質（Working substance）：熱機関あるいはサイクルにおいて，高熱源から熱をもらい，も

らった熱の一部を仕事に変え，残りの熱を低熱源に放出する，その中だちとなる物質。

3.3.2 サイクルと熱機関

１

２
Q1

Q2

W1

W2

図 3.2: 等温サイクル

1つの系が状態 1→ 2→ 1と一つの閉じた等温サイクルで，可逆サイ

クルである場合を考えます。状態 1→ 2の過程で系は外からQ1の熱量

を吸収して外にW1の仕事をおこない，2→1の過程では外からW2の

仕事を受けてQ2なる熱量を外に放出したとします（図 3.2参照）。1サ

イクルで系が外から得た正味の熱量は∆Q=Q1−Q2，外へした正味の

仕事は∆W =W1−W2，1サイクル完了後は系の内部エネルギーの増

減はないので∆U =0。したがって，第 1法則より∆Q=∆W が成立し

ます。ここでもし，系が外へ正味の仕事を残したとするなら ∆W > 0

で∆Q > 0となり，これは等温過程で系に入った正味の熱量はそのまま全部が外界への仕事に変わり，

他に何の変化も残さず系は完全に元の状態に戻ることになりますが，これは明らかに熱力学第 2法則

に反するので，等温サイクルでは∆W 5 0でなければなりません。次に∆W < 0を仮定すると，可逆

サイクルであるのでプロセスを全く逆に行なうことができ，その場合は∆W > 0となり，やはり上の

結論に反します。したがって，可逆等温サイクルに関する限り∆W =0でなければならないという結
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論になります1。それでは不可逆サイクルの場合はどうかというと，不可逆サイクルでは摩擦熱など回

収不能な熱が必ず発生するので，正味の仕事を∆W ′とすれば∆W ′ < ∆W となります。いま∆W < 0

であるので∆W ′ < 0となります。以上のことをまとめると


可逆サイクルでは ∆W = 0 ... W1 = W2

不可逆サイクルでは ∆W < 0 ... W1 < W2

concl.−−−→等温サイクルでは外へ正味の仕事を取りだすことはできない。

(3.3.1)

3.3.3 熱機関の効率

サイクルにおいて高熱源から取り入れた熱量をQ1 [ joule ]，外部への仕事をW [ joule ]とし，低熱源

への放出熱量（廃熱）をQ2 [ joule ]とします。吸収した熱量Q1を全部外部への仕事に変えることがで

きれば効率 100%の熱機関となるわけですが，現実にはQ1の一部を低熱源へQ2として与えなければ

ならず，この差の熱量が仕事に変わるわけなので2

W = Q1−Q2 (3.3.2)

となります。熱機関の効率 η（→ 1.4節「熱と仕事の関係」を参照）はしたがって

W

Q1
=

Q1−Q2

Q1
= 1− Q2

Q1
(3.3.3)

と表せます。

3.3.4 カルノーサイクル

カルノーサイクルとは、仏の物理学者カルノー3が 1824年に考えた最大の熱効率を生みだす熱機関

サイクルのことです。高温熱源から受けとった熱の一部を仕事に変え、残りを低温熱源へ捨てる理想的

な熱機関サイクルで、等温変化と断熱変化とが交互に起こる次の 4つの過程からなります。熱源の熱容

量は十分大きく多少の熱の出入りでその温度は変わらないものします。なお，理想的といった意味はす

べて可逆過程からなるということです（図 3.3参照）。

(1)等温膨張（A→B）：高熱源に接し，状態Aなる作業物質の温度 T1を一定に保ちながら可逆的（準

静的）に膨張させて外部へ仕事をさせる。

(2)断熱膨張（B→C）：外から熱を与えず，断熱的可逆的に膨張させる。外部へ仕事する分だけ内部

エネルギーが消費され，気体の断熱膨張により温度は T1から低熱源の温度 T2まで下がる。

(3)等温圧縮（C→D）：低熱源に接し，温度 T2を一定に保ちながら可逆的に圧縮させる。このとき発

生する熱Q2は低熱源へ放出させる（Q1 > Q2）。

(4)断熱圧縮（D→A）：断熱的，可逆的に圧縮し，温度 T2を T1まで上げる。これで作業物質は全く

元の状態Aに戻る。

　カルノーサイクルは高熱源から熱を吸収し (1)，(2)の過程で外に仕事をし，(3)，(4)の過程で低熱源

へ熱を捨て外から仕事をされます。この仕事の差が 1サイクルで外へなす正味の仕事W で，図 3.3の

ABCDAに囲まれた斜線部面積にあたります。

1等温過程とごっちゃにしないように。サイクルでは状態は元に戻る。
2熱量の単位は仕事の単位 [joule]にとる。
3Nicolas Leonard Sadi Carnot,1796-1832。数学・応用力学者を父にもつカルノーは 36歳の若さでコレラのために急死。
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P

V

A(P1, V1, T1)

B (P2, V2, T1)

C (P3, V3, T2)

D

(1)等温膨張

(2)
(3)等温圧縮

(4)

(高温熱源)

(1) (2) (3) (4)

(低温熱源)

等温膨張 断熱膨張 等温圧縮 断熱圧縮

(P4, V4, T2)

Q1
Q2

(1)：P1V1 = P2V2

(2)：P2V2
γ = P3V3

γ

(3)：P3V3 = P3V3

(4)：P4V4
γ = P1V1

γ

理想気体

断熱膨張
断熱
圧縮

−→ −→−→

T1 T2

可逆過程

W

膨張 圧縮

Q2

Q1

図 3.3: カルノーサイクル

・カルノーサイクルの熱効率

作業物質として理想気体を用いた場合のカルノーサイクルの効率を求めます。

　 (1)～(4)の各過程における仕事WAB, · · ·WDAを求めると

(1) 等温膨張：高温熱源から流入される熱量Q1により等温膨張。外へする仕事WABは

WAB = RT1 ln
V2

V1
= Q1 (> 0) (3.3.4)

(2) 断熱膨張：外と熱のやり取りのない断熱膨張，温度は T1 → T2へ降下。外へする仕事WBCは

WBC =
R

γ− 1
(T1− T2) (> 0) (3.3.5)

(3) 等温圧縮：圧縮による発生熱量Q2を低温熱源へ放出する。外からなされる仕事WCDは

WCD = RT2 ln
V4

V3
= −Q2 (< 0) (3.3.6)

(4) 断熱圧縮：外と熱のやり取りはなく圧縮，温度は T2 → T1へ昇温。外からなされる仕事WDAは

WDA =
R

γ− 1
(T2− T1) (< 0) (3.3.7)

　 1サイクル終了時点で熱機関のなした仕事はこれらの和であるので

W = WAB +»»»WBC + WCD +»»»WDA = RT1 ln
V2

V1
+ RT2 ln

V4

V3
= (Q1−Q2) (3.3.8)

　この式をもう少し整理します。(1)，(3)の等温過程では理想気体の状態方程式 PV =一定より

P2

P1
=

V1

V2
,

P3

P4
=

V4

V3

が成立し，(2)，(4)の断熱過程では

P2V2
γ = P3V3

γ , P4V4
γ = P1V1

γ −→ ...
P2

P1

(
V2

V1

)γ

=
P3

P4

(
V3

V4

)γ

が成立することから，各状態での体積の関係式として

V2

V1
=

V3

V4

を得ます。この関係式を使えば (3.3.8)の正味の仕事W は

W = R(T1− T2) ln
V2

V1
= R(T1− T2) ln

V3

V4
= (Q1−Q2) (3.3.9)
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と表せます。

　さて，高温熱源から吸収した熱量はQ1で，そのうち外への仕事に変じた正味の熱量はQ1−Q2です

ら，熱効率 ηは

η =
W

Q1
=

Q1−Q2

Q1
=

R(T1− T2) ln(V2/V1)
RT1 ln(V2/V1)

=
T1− T2

T1
= 1− T2

T1
(3.3.10)

と得られます。これは「カルノーサイクルの熱効率は高温・低温両熱源の温度によって決まる」という

大変重要な結論を表しています。この結論は下記の「カルノーの定理」として知られています。

＜カルノーの定理＞

1) 熱機関の最大効率 ηmaxは作業物質にはよらず高，低熱源の 2つの温度のみで決定される。

2) 不可逆機関の効率 η iは可逆機関の効率 ηrより常に小さい。 ( ηi < ηr )

　カルノーの定理は作業物質に関係なくすべての可逆サイクルについて成立します。これが「両熱源に

温度差がなければ熱を仕事に変えることはできない」熱力学第 2法則からの結論で，仮に摩擦損失の全

くない理想的な熱機関であっても，その効率は最大で η = 1− (T2/T1)しかならないことになります4。

　カルノーの熱機関は熱効率の面からしてもっと理想的な熱機関ですが，残念ながら実用面からいえ

ばその価値はほとんどありません（... 可逆プロセスの速度は極めて遅くほとんど無限の時間を要す）。

しかし，カルノーのアイデアは当時低迷していた熱力学の理論的研究に激震を与え，これを契機に理

論体系が大きく進歩・整備されていったことは歴史の示すとおりです。

　さて，(3.3.10) より次の重要な関係式が得られます。

1− Q2

Q1
= 1− T2

T1
, ...

Q1

T1
+
−Q2

T2
= 0 (3.3.11)

系の受けとる熱量を正，外部へ与える熱量を負と約束すれば，カルノーサイクル・1サイクル後の換算

熱量Q/T の和は 0となります。可逆変化における換算熱量Q/T はエントロピーといいました。1サイ

クルにおけるエントロピーの変化を∆Sとおけば上式より

∆S =
∮

dQ

T
= 0 (3.3.12)

が成立します。この関係式はカルノーサイクルをはじめとするすべての可逆サイクルで成立し（2.3.4

節参照），(3.3.12)の積分を可逆サイクルに対するクラウジウスの積分と呼んでいます。

※蛇足の余談－逆カルノーサイクル： 逆カルノーサイクルはカルノーサイクルを逆に運転したもので，外へ仕
事をする代わりに外から仕事をもらって，等温膨張する際に低温熱源から熱を受け取り、等温圧縮する際に高
温熱源へ熱を放出することができます（熱を低温から高温へ輸送！）。低温側の吸熱作用を利用すれば冷凍機
（Refrigerator）に，高温側の放熱作用を利用すればヒートポンプ（Heat pump)となり，逆カルノーサイクルは
外から与える仕事を消費電力として冷凍機やヒートポンプ機などの理想モデルといわれます。
　冷・暖房機としての性能は以下に示す成績係数 (COP:Coefficient pf performance)で表されます。

冷凍機（低温熱源から吸収した熱の大きさ）：COPR =
Q2

W
=

T2

T1− T2

暖房機（高温熱源に与えた熱の大きさ）：COPH =
Q1

W
=

T1

T1− T2

JRAIA(日本冷凍空調工業会)では，空調機の冷房能力として「外気温が 35◦Cで室内温度を 27◦Cに保つ時の能
力」を示すとしており，逆カルノーサイクルによる理想的な成績係数は

4η > 1となるには T2 < 0でなければならず，これは低熱源が絶対温度以下でなりません。
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(COP)R =
T2

T1− T2
=

273.2 + 27
35− 27

.= 37.5

これは 1kWの消費電力で 37.5kWの冷房能力が原理的には可能ということになります。また，ヒートポンプ型
暖房機では，「室内温度を 20◦C、室外温度が 7◦Cの時の暖房標準能力」を示すとしていて，逆カルノーによる理
想的な成績係数は

(COP)H =
T1

T1− T2
=

273.2 + 20
20− 7

.= 22.6

となり，1kWの消費電力で 22.6kWの暖房能力が原理的には可能ということになります。実際に市販されている冷暖

房機器の動作は不可逆プロセスなので理想の能力値には遠く及びませんが，カタログ値の一例を紹介すれば，425W

の消費電力で冷暖房能力 2.2～2.5kW（6～8畳），COP≈ 5.2 ∼ 5.9といったところです。( [ W ]=[ joule ]·[ s ]−1)//

3.3.5 不可逆機関の効率

不可逆サイクル（不可逆機関）は，仕事に伴い回収不能な摩擦熱などを発生するので熱効率は当然可

逆サイクル（可逆機関）のそれより小さくなります。詳しくみていきましょう。ポイントは可逆機関A

と不可逆機関 Bを一つにドッキングした全体としての不可逆機関を考え，その熱効率 ηiを調べるとこ

ろにあります。

可逆機関A 不可逆機関B

高熱源T1

低熱源T2

他の物体

QA QB

QB
′

QA
′

WBWA

ηr η i

QA

QA
′

QB

QB
′

A B

高熱源 高熱源

低熱源 低熱源

T1

T2

＜可逆機関＞ ＜不可逆機関＞

ηr = WA

QA
η i = WB

QB

WBWA

WA =QA−QA
′ WB =QB −QB

′

図 3.4: 熱機関の効率

可逆機関A，不可逆機関Bの動作は次の通りです。可逆機関Aは高熱源 (T1)からQAの熱量をもら

い，低熱源側 (T2)へQA
′の熱を放出し，1サイクル後に正味の仕事WAを外にします。

WA = QA−QA
′, ηr =

WA

QA
(3.3.13)

　不可逆機関Bは高熱源 (T1)からQBの熱量をもらい，低熱源 (T2)へQB
′の熱を放出し，1サイクル

後に外にWB の仕事をします。

WB = QB −QB
′, η i =

WB

QB
　 (3.3.14)

　さて，熱機関 Aの可逆サイクルを逆サイクルに動くようにし，Bの非可逆サイクルと組み合わせた

一つの不可逆熱機関を考えます（図 3.4・右参照）。ここでこの不可逆機関の熱効率 η iは可逆機関の熱

効率 ηr より大きい（ηr < η i）と仮定するとどうなるでしょうか。なお，QA =QB となるように作業

物質の量を調整しておきます。そうすると仮定から次のことが導かれます。

WA

QA
<

WB

QB

QA=QB−−−−−−→ WA < WB, ... WB −WA > 0

WB −WA = (QB −QB
′)− (QA−QA

′) = QA
′−QB

′ > 0
(3.3.15)

すなわち，低熱源側からQA
′−QB

′の熱を受け取りそれを全部WB −WAの仕事に変えたことを表し
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ますが，このことは熱力第 2法則のClausiusの原理に反することになります。したがって，ηr < η iの

仮定は成立しません。また，WA =WB となるように調整した場合どうなるかを調べると，(3.3.15)よ

り 1/QA < 1/QB → QA > QB となり，これから

QA−QA
′ = QB −QB

′ −→ QA−QB = QA
′−QB

′ > 0, ... QA
′ > QB

′ (3.3.16)

この結果も前と同様第 2法則に反します。以上のことから，不可逆機関の熱効率は可逆機関のそれより

常に小さく，η i < ηrが成立します。

　なお，Bも可逆機関としてその効率を ηr
′とすると，上の議論と同様な推論により ηr ≮ ηr

′，ηr ≯ ηr
′

となり，結局 ηr =ηr
′でなければならず，すべての可逆機関の効率は相等しいことになります。

3.3.6 最大仕事と有効エネルギー

熱力学系が外界に対してする仕事量には上で見てきたように上限があり、その仕事を最大仕事とい言

います。いま，系が状態Aから状態Bに至るに際し，図 3.5・左に示す不可逆過程と可逆過程の 2通り

があるとします。不可逆的にAからBに至り，続いて可逆的にBからAに戻って 1サイクルが完結す

る不可逆サイクルを考えます5。

A → B → A 不可逆サイクル−−−−−−−−−→




A → B（不可逆過程）：外へWiの仕事をする

B → A（可逆過程） ：外からWrの仕事をされる

1サイクル完了後，外への正味の仕事は
∆W = Wi−Wr (3.3.17)

仕事が等温で行われるとすれば，非可逆サイクルであるので (3.3.1)より∆W < 0でなければならず

∆W = Wi−Wr < 0, ... Wi < Wr (3.3.18)

つまり，不可逆的な仕事Wiは可逆的な仕事Wiより常に小くなります。

A

B

Wr

Wi

不可逆過程

可逆過程

A

B

Wr2

Wr1

可逆過程 I

可逆過程 II

等温過程

図 3.5: 最大仕事

次に，AからBに至る 2つの等温可逆過程 I, IIを考え，その各過程で外へなす仕事をWr1, Wr2とし

ます。いま，サイクルA→B→Aを考え，このサイクルを完結させるとこれは可逆サイクルであるので

外になす仕事∆W は 0で

∆W = Wr1 −Wr2 = 0, ... Wr1 = Wr2

が成立します。したがって，Aから Bに至るいくつかの可逆プロセスがある場合，その時する仕事量

はどの道筋を通っても相等しく，しかもそれはAから Bへ移るすべてのプロセスのうち最大となりま

す。Wrはそれ以上の仕事は取りだせないという意味で最大仕事（Maximum work）と呼ばれます。

　いま，一つのサイクルにおいて高熱源の温度を T1，低熱源の温度を T2，系が T1で吸収する熱量を

5Wi, Wr の添字 i, r は irreversible，reversibleの意味。
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Q [ juole ]とすると最大仕事Wrは次式で表わされ

Wr = Q

(
T1− T2

T1

)
(3.3.19)

ここで

F = Q

(
T1− T2

T1

)
= Q

(
1− T2

T1

)
(3.3.20)

とおいた F を有効エネルギーあるいは自由エネルギーと呼ばれます。なお，“有効”という意味は，熱

エネルギー Qのうち仕事に寄与しない無効なエネルギー Q(T2/T1)を差し引いた，仕事に変換しうる

最大のエネルギーという意味です。

———————————————–
・ex.11： 0◦Cと 100◦Cとの熱源で働く可逆機関の効率を求めよ。

・ans.11：温度は絶対温度に換算しておきます。求める熱効率は

η =
T1− T2

T1
=

(100 + 273)− (0 + 273)
100 + 273

= 0.268

・ex.12：蒸気機関が 140◦Cと 30◦Cの間で働いている。1000 [joule]の仕事がなされるために高熱源からもら
うべき最小の熱量はどれだけか。

・ans.12：高熱源から吸収した熱量を Q1 [ joule ]，低熱源へ放出した熱量を Q2 [ joule ]とすると，仕事W は

W = Q1−Q2 = 1000 [ joule ]

熱効率は

η =
Q1−Q2

Q1
=

T1− T2

T1
=

110
140 + 273

= 0.27 ... Q1−Q2 = 1000 = 0.27Q2

したがって高熱源からもらうべき最小の熱量 Q2 は

Q1 =
1000
0.27

= 3703 [ joule ]

・ex.13：室温が 30◦Cのとき，冷蔵庫の中を 5◦Cに保つために，冷蔵庫から取り去る熱量は毎秒何 jouleか。
ただし，冷却は逆カルノーサイクルによって行われるものとし，消費電力を 200Wとする。

・ans.13：冷蔵庫の成績係数は

COPR =
Q2

W
=

Q2

200
=

273.12 + 5
30− 5

= 11.12, ... Q2 = 2224 joule ( [W]=[ joule/s] ) //

3.4 エントロピー

3.4.1 可逆過程とエントロピー

一つの系が絶対温度 T の可逆過程で dQなる熱を吸収したとたき，換算熱量 dQ/T は状態量として

の性質を持ち，これをエントロピーといいました（2.3.4節参照）。

エントロピー： 　 dS =
dQ

T
（可逆過程） (3.4.1)

エントロピーはその状態に至る経路に関係なく状態ごとに決まった値をもち，示量性で加成性がありま

す。いま，系が状態Aから任意の経路を経て状態 Bに至ったとし，この経路が可逆変化であれば，エ

ントロピーの変化量∆Sは上式の積分より

∆S = S(B)−S(A) =
∫ B

A
dS =

∫ B

A

dQ

T
[ joule/K] or [ cal/K] (3.4.2)
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と求められます。可逆サイクルでは 1サイクル完了後元の状態に戻っているのでエントロピーの増減変

化はなく

可逆サイクル： ∆S =
∮

dQ

T
= 0 (3.4.3)

この積分はクラウジウスの積分と呼ばれます。

　状態Aから状態Bに断熱・可逆変化した場合，dQ = 0とおけば (3.4.2)より∆S =0で，エントロピーの

増減はありません。このことから，断熱可逆変化は等エントロピー変化と呼ばれます。具体的に 1モルの

A(T0, V0)

B(T,V )

I

II

C(T,V0)

V

TO
図 3.6:

理想気体で見ておきましょう。温度，体積が dT, dV と微小変化した時

のエントロピーの微小変化 dSは (2.3.12)より

dQ = CV dT + PdV = CV dT +
RT

V

... dS =
dQ

T
=

CV

T
dT +

R

V
dV

(3.4.4)

　この式を使って，始状態A(T0, V0)から可逆的に終状態B(T, V )に達

した場合のエントロピーの変化∆Sを求めます。なお，定積比熱CV は

いま考えている温度範囲で一定としておきます。エントロピーは状態量

なのでA→Bに至る経路は任意。そこで図 3.6に示す I→IIという等温・等積経路をとると上の積分は

T と V で個別に積分でき，∆Sは
∫ S

S0

dS = S(T,V )−S0(T0, V0) =
∫ T

T0

CV

T
dT + R

∫ V

V0

1
V

dV = CV ln
T

T0
+ R ln

V

V0

... ∆S = CV ln
T

T0
+ R ln

V

V0

(3.4.5)

と求められます。可逆的断熱膨張であるので (2.3.36)で得た関係式

T0V0
γ−1 = TV γ−1, ...

T

T0
=

(
V0

V

)γ−1

を上式に入れて整理すると

∆S = (γ− 1)CV ln
V0

V
−R ln

V0

V
= {(γ− 1)CV −R} ln

V0

V

となり，これにマイヤーの関係式 CP −CV =Rと γ = Cp/CV を入れると

∆S = 0 （ · · ·断熱可逆変化：エントロピーの増減なし）

3.4.2 不可逆過程とエントロピー

不可逆過程において積分
∫ dQ

T の実行は現実的には不可能です。というのは，系は時々刻々変化の過

程で常に非平衡状態にあり，このため積分の実行には温度変化や温度分布などの詳細な情報が必要と

なるためです。しかし，エントロピーは状態量であるので∆Sは可逆，不可逆の過程に関係なくA，B

状態間のエントロピーの差∆S =S(B)−S(A)で決まります。そこで，始・終状態を結ぶ可逆過程を仮

想的に考えてやるとその過程における積分 (3.4.2)は容易に実行できるので，そうして得られた∆Sが

いま問題にしている不可逆過程でのエントロピー変化量となるわけです。結論から先にいうと，不可逆

変化ではエントロピーは増加します。

　具体的にみていきましょう。外界から孤立している温度 T1の高温物体Aと温度 T2の低温物体 Bを

接触させると熱伝導により熱は高温側から低温側に流れます（図 3.7・左参照）。この現象は不可逆変
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化で熱伝導中は
::::::::::::::::::::::::::::::::
物体A，Bの温度は絶えず変化しています。したがって，物体Aは T1で∆Qの熱を失

い，物体 Bは T2で同量の熱をもらうと単純に考えて∆S =−∆Q/T1 + ∆Q/T2とすることはできない

（尤も結果的には同じ結果を得ますが）。そこで次の可逆プロセスを考えます（図 3.7・右図参照）。

(1) 理想気体の入ったシリンダーを高温物体と同じ温度 T1にしてから高温物体に接触させる。気体

を
::::::::::::::::::::::::::
準静的に等温膨張させて，高温の物体から∆Qだけの熱量を気体の中に流し込む。そうすると

高温物体側は∆S1 = −∆Q/T1だけのエントロピーが減少する。

(2) シリンダーを高温物体から離し，断熱膨張によって気体の温度を低温物体と同じ温度 T2まで下

げる。この間，高温物体も低温物体もエントロピーの変化はなく∆S2 =0.

(3) シリンダーを低温物体に接触させ，気体を
:::::::::::::::::::::::
準静的に等温圧縮して熱量∆Qを低温の物体に流し込

む。すると低温側の物体は∆S3 =∆Q/T2のエントロピーが増加する。

T1 T2

T1 > T2

dQ

A B

(3)

(2)

(1)

T2

∆Q
T2

T1 → T2

T1

∆Q
T1

準静的プロセス

孤立系

図 3.7: 熱伝導とエントロピーの増加

全体としてのエントロピーの変化量は

∆S = ∆S1 + ∆S2 + ∆S3 = −∆Q

T1
+ 0 +

∆Q

T2
= ∆Q

(
1
T2
− 1

T1

)
> 0 (... T1 > T2) (3.4.6)

となり，
:::::::::::::::::::::::::
系のエントロピーは増加の方向にあります。なお，(3.4.6)は不可逆変化の途中の式で，最終

的に両物体が同一温度となる熱平衡状態に達したときの最終的なエントロピーの増加量については次

の ex.14を参照ください。

———————————————–
・ex.14：質量が等しい同じ物体 A,Bの温度を T1, T2 とする（T1 > T2）。この 2つの物体を接触させて温度を

等しくしたときの系のエントロピーの増加を求めよ。ただし，物体の熱容量は C（一定）とする。

・ans.14：熱平衡温度を Teq とすると，Aから Bに移動した熱量∆Qは熱量保存則より

∆Q = C(T1− Teq) = C(Teq− T2), ... Teq = (T1 + T2)/2 (3.4.7)

物体 A,Bのエントロピーの変化をそれぞれ∆SA, ∆SB とすると Teq/T1 < 1, Teq/T2 > 1となることから
物体 Aのエントロピーは減少し，物体 Bのエントロピーは増加します。

∆SA = C

∫ Teq

T1

dT

T
= C ln

Teq

T1
< 0（減少）, ∆SB = C

∫ Teq

T2

dT

T
= C ln

Teq

T2
> 0（増加）

この和で与えられる全体のエントロピーは増加します。

∆S = ∆SA + ∆SB = C ln
T 2

T1T2
= 2C ln

(
T1 + T2

2
√

T1T2

)
> 0

(
...

T1 + T2

2
=

√
T1T2

)
//
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3.4.3 クラウジウスの不等式

高温熱源 T1と低温熱源 T2との間に働く可逆サイクルと不可逆サイクルを考えます。可逆サイクルで

は高熱源 T1からQ1の熱量を吸収し，低熱源 T2にQ2なる熱量を放出，その差Q1−Q2に相当する仕

事W を外界にするだけでその他何の変化も残さず，可逆サイクルの換算熱量の総和は 0となります。

W = Q1−Q2, 　
Q1

T1
+
−Q2

T2
= 0 −→

∮
dQr

T
= 0　 (3.4.8)

　一方，不可逆サイクルでは，摩擦や熱伝導などにより仕事の一部は熱として失われるので，換算熱量

の総和は可逆サイクルのそれより小さくなります。したがって，温度 T ′の外界に放出される熱量をQ′

とすると，換算熱量の総和は負となります。

W ′ = Q1−Q2−Q′, 　
Q1

T1
+
−Q2

T2
+
−Q′

T ′
< 0 (3.4.9)

この関係を任意の不可逆サイクルに拡張した
∮

dQi

T
5 0 (3.4.10)

をクラウジウスの不等式と呼んでいます6（等号は可逆サイクルの場合）。

　図 3.8に示すような初期状態を 1，終状態を 2とした不可逆過程（経路A）を考え，さらに異なる経路B

で逆向きの可逆過程を 2 → 1とすると，1 → 2 → 1は全体として不可逆サイクルとなります。クラウジウ

1

2

dQr

dQi

不可逆過程

可逆過程

A

B

図 3.8:

　

スの不等式が示すように，一般に不可逆サイクルの換算熱量の和は 0より

小さいので
[∫ 2

1

dQi

T
+

∫ 1

2

dQr

T

]
5 0, ... −

∫ 1

2

dQr

T
=

∫ 2

1

dQi

T

が成立し，また，2 → 1は可逆変化なので状態 1, 2でのエントロピーをそれ

ぞれ S(1), S(2)とすれば

−
∫ 1

2

dQr

T
=

∫ 2

1

dQr

T
= S(2)−S(1) = ∆S

とおけます。したがって

∆S =
∫ 2

1

dQi

T




等号：可逆過程

不等号：不可逆過程
(3.4.11)

が成立します。不可逆過程では∆Sは常にその経路に沿った dQi/T の積分値より大きく，断熱変化で

あればQi =0であるので

∆S = 0 (断熱系) (3.4.12)

⇒ 断熱可逆変化ではエントロピーの増減はなく，断熱不可逆変化ではエントロピーは常に増加する。

※蛇足の補足：＜エントロピーの変化＞ 一つの系のエントロピーが増加するとき，それが可逆変化であれば，外界に
ついては丁度同じ量のエントロピーが減少するので両者の和は 0，系と外界を含めた全体としてのエントロピーは不

T

T + dT dQ

孤立系

外界

図 3.9:

変です。つまり，完全な孤立系内では可逆変化が起こってもその孤立系内のエン
トロピーは一定不変で，これは丁度エネルギー保存則に似ています。一方，一つ
の系が不可逆変化をした場合，その系のエントロピーの増加とその外界のエント
ロピーの減少とはその絶対値が等しくなく，系と外界とを含めた全体としてのエ
ントロピーは増加します。これをエントロピー増大の原理といい，熱力学第 2法
則の別のいい表し方の一つです。
　いま右図に示すように，温度 T の一つの系が温度 T + dT の周囲と熱平衡状態

6証明に興味のある方は章末に記載した参考文献等を参照されたし。
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にあるとします。外界からゆっくりと準静的・可逆的に熱量 dQを系に流れ込むとします。そうすると，系のエ
ントロピーと外界のエントロピーの変化は





系のエントロピーの変化 dS =
dQ

T
　（増加）

外界のエントロピーの変化 dS′ =
−dQ

T + dT
　（減少）

dT は無限小であるので系と外界との温度は等しい（T ≈ T + dT）とおけ，系とその周囲をまとめて一つの独立
系（孤立系）とすると，エントロピーの和は dS + dS′=0となり，完全な独立系内のエントロピーは可逆変化に
関する限り増減はありません。しかし，周囲との間に大きな温度差∆T がある場合，熱の伝導は不可逆的となり
系の温度を T2，外界の温度を T1 (> T2)とすると T1 ≈ T2 とおくことはできません（T1 =T2 + ∆T），いま dQ

の熱が外界から系内に流れた場合，それぞれのエントロピーの変化は次の通りです。



系のエントロピーの変化 dS =
dQ

T2

外界のエントロピーの変化 dS′ =
−dQ

T1

系と外界とをあわせた孤立系内では

∆S =
dQ

T2
+
−dQ

T1
= dQ

(
1
T2
− 1

T1

)
> 0 (3.4.13)

だけのエントロピーが増加します。

＜可逆的＞ 　
∣∣∣　 ＜不可逆＞

・サイクル： ∆S =
∮

dQ

T
= 0 　

∣∣∣∣∣　 ∆S >

∮
dQ

T
,

∮
dQ

T
< 0

・プロセス：∆S =
∫ 2

1

dQr

T
, TdS = dQr 　

∣∣∣∣∣　 ∆S >

∫ 2

1

dQi

T
, TdS > dQi

・断熱系 ： ∆S = 0（エントロピー不変）　

∣∣∣∣∣　 ∆S > 0（エントロピーは常に増加）

3.4.4 エントロピー生成

不可逆性の度合いを定量的に示す新しい物理量エントロピー生成∆Sg（entropy generation）を次式

で定義します。これは状態量ではないことに注意ください。

∆Sg = ∆S −
∫ 2

1

dQi

T
(= 0) or dSg = dS − dQi

T
(= 0) [ joule/K] (3.4.14)

　エントロピー生成∆Sgは常に正の値で，∆Sgが小さいほどその過程は可逆過程に近く，可逆過程で

は 0になり，このことから系内に生じる不可逆過程の程度を示す指標となります。




∆Sg > 0 ：不可逆過程（自然現象）

∆Sg = 0 ：可逆過程（摩擦等のない理想モデル）
(3.4.15)

　図 3.8の経路Aの不可逆変化が断熱的に行われるならば dQi =0。したがって

∆Sg = ∆S = 0 (3.4.16)

エネルギーも物質もやり取りしない孤立系でも無論同様。孤立系で非可逆変化が起きるとその系のエ

ントロピーは増加する，これをエントロピー増加の原理あるいはエントロピー最大の原理と呼ばれま

す。宇宙全体を一つの断熱・孤立系とみなすと，ほとんどすべての自然現象は不可逆的に起こるので，

宇宙のエントロピーは常に増加しているといえます。「自然現象はエントロピーの増加する方向に起こ
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る」いう簡潔な表現こそ熱力学第 2法則が主張するところです。

　なお，断熱系でない場合はエントロピー増大の法則は適用できません。この場合はエントロピーが

減少してもかまわない。冷蔵庫に“水”を入れたら“氷”になりエントロピーが減少した！というのは，

水は断熱系ではなく冷凍庫との間で熱量の移動があるためで，この現象はエントロピー増大の法則と

矛盾しません。

———————————————–
・ex.15： 1気圧のもとで，−3◦Cの恒温槽に過冷却の水が 1モル入っている。この中に氷の小核を入れると短

時間のうちに −3◦Cの氷に変わってしまう。この変化に伴うエントロピーの増加量を次の順序に従って計
算し，この変化によって恒温槽と水を含めた系においてエントロピーが増大していることを示せ。ただし，
水，氷，恒温槽の定圧比熱をそれぞれ Cl =4.19 [joule/g ·K],Cs =2.05 [joule/g ·K]，C ′とし，これらは温
度によって変化しないものとする。氷の融解熱は 335[ joule/g]。

(a) 水，恒温槽とも −3◦Cから 0◦Cにゆっくり（準静的に）温度を上昇させる。

(b) 0◦Cの水から徐々に（準静的に）熱を取り去り，恒温槽に移し，0◦Cの氷をつくる。

(c) 氷，恒温槽ともゆっくり冷却し，−3◦Cの状態をつくる。

・ans15：

(a) 水，恒温槽のエントロピーの増加をそれぞれ ∆Sl, ∆SK とすると水と恒温槽を含めた系全体のエン
トロピーの増加∆Sa は

∆Sa = ∆Sl＋∆SK =
∫ 273

270

Cl

T
dT +

∫ 273

270

C ′

T
dT (... dQ = CP dT )

(b) 水から氷になったときの凝固熱（潜熱）QM を放出する（このとき水と氷は共存し温度は TM 一定に
保たれる）ので水のエントロピー変化は∆Sl =−QM/TM，一方恒温槽はQM の熱量を受け取るので
∆SK =QM/TM のエントロピー増加があります。したがって系のエントロピーは差し引き∆Sb =0。

(c) 0◦Cから −3◦Cへの変化における系のエントロピーの変化量は

∆Sc =
∫ 270

273

Cs

T
dT +

∫ 270

273

C ′

T
dT

したがって，恒温槽と水を含めた系の全エントロピーは

∆S = ∆Sa + ∆Sb + ∆Sc =
∫ 273

270

Cl−Cs

T
dT > 0 (... Cl > Cs) (3.4.17)

となり増加する。

・ex.16：気体が断熱膨張するとエントロピーが増加することを証明せよ。ただし，断熱自由膨張とは，外から
熱をもらわないで真空中へ膨張させることで，真空中への膨張なので外部の気体を押しのける仕事はない
（外から熱をもらわず，しかも外へ仕事もしないで膨張する）。

・ans.16：気体はひとりで自由膨張したのであり，自ら収縮すること決してあり得ません。膨張した体積を元
の体積の戻すには外から新たな仕事を加えなければなりません。このため，気体自身は元の状態に戻って
も外界に変化を残すことになり，気体の断熱自由膨張は不可逆的です。一般に不可逆変化ではその時の換
算熱量はエントロピー変化より小さいので

dS >

∫ 2

1

dQi

T
, (∆S = S2−S1, dQ1 :不可逆変化で吸収する熱量 )

断熱変化であるので dQ1 =0とおけば
∆S > 0

したがって，不可逆断熱変化では系のエントロピーは必ず増大します。 //
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3.4.5 熱力学第 3法則

“すべての単体・化合物においてそれが完全結晶を作っているときは，絶対 0度におけるエントロ

ピーの値は 0である。”これを熱力学第 3法則または，「ネルンスト・プランクの定理」と呼んでいます。

第 2法則によるエントロピーは自然に起こる現象変化の方向を示す一つの状態量で，2つの異なる状態

間のエントロピーの差は容易に求めることができましたが，エントロピーの絶対値は熱力学第 3法則

により求めることができます。すなわち，各物質の定圧比熱 CP を極低温から温度 T まで測定するこ

とにより，ある温度 T での絶対エントロピーを知ることができます。

dS =
Cp(T )dT

T
, S(T )−S(0) =

∫ T

0

Cp(T )dT

T
, ... S(T ) =

∫ T

0

Cp(T )dT

T
(3.4.18)

転移温度 Tmで相変化がある場合は，潜熱を∆Qとすると，温度 T におけるエントロピーは次式で与

えられます。

S(T ) =
∫ Tm

0

CP (T )dT

T
+

∆Q

Tm
+

∫ T

Tm

CP (T )dT

T
dT (3.4.19)

———————————————–
・ex.17：低温での固体の定積モル比熱 CV はデバイの理論式

CV =
12π4R

5

(
T

Θ

)3

(デバイの T 3則）

で近似できるとする。Θはデバイ温度で物質固有の値。固体の体積がほとんど変化しないとみなされる範
囲において，0K付近での温度 T1 でのエントロピー値を与える式を求めよ。

・ans.17：

S(T1) =
∫ T1

0

dQ

T
=

∫ T1

0

CV (T )
T

dT =
12π4R

5Θ3

∫ T1

0

T 3dT =
4π4R

5Θ3
T 3

1

なお。有限温度でのエントロピーを求めるには比熱の温度変化依存性と相転移によるエントロピーを考慮
しなければなりません。
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第4章 熱力学的関数の一般関係式

4.1 自由エネルギーF と自由エンタルピーG

熱力学的状態量はP, T, V, U, H, Sなどがありますが，これらの間には一定の関係が成立します（2.3.4

節：Maxwell関係式を見よ）。この一般関係式を求めることで，内部エネルギーやエンタルピー，エン

トロピーなどの測定が困難な状態量を圧力，温度，体積などの測定が容易な状態量から求めることが

できます。

　さて，一つの系の内部エネルギーを U，エンタルピーをH，温度を T，エントロピーを Sとし，こ

れらの状態量を組み合わせた新しい状態量 F，Gを導入し，それぞれ自由エネルギー，自由エンタル

ピーと呼んで次式で定義します。いずれも示量性状態量です。



・自由エネルギー： F = U － TS

・自由エンタルピー： G = H − TS
(4.1.1)

F やGは発案者の名前をとってそれぞれヘルムホルツの自由エネルギー，ギブスの自由エネルギーと

呼ばれます。“自由”の意味は追々明らかになりますが，両者の間には次の関係式が成立します。

G = H − TS = U + PV − TS = F + PV (4.1.2)

F の微分は (4.1.1)より

dF = dU − d(TS) = dU − TdS −SdT (4.1.3)

第 1法則，第 2法則より dU = dQ− dW = TdS − dW = TdS −PdV。これらの関係式を入れると

dF = −PdV −SdT (4.1.4)

が得られます。これはF の微小変化は体積V と温度T の微小変化 dV, dT に依存することを表し，(4.1.4)

は F の完全微分であるので次式が成立します。

P = −
(

∂F

∂V

)

T

, S = −
(

∂F

∂T

)

V

(4.1.5)

また (2.1.1)に示す完全微分の必要十分条件より，(2.3.29)に示したMaxwell関係式の 3番めの式
(

∂P

∂T

)

V

=
(

∂S

∂V

)

T

(4.1.6)

が得られます。同様にしてGの微分は

dG = dH − TdS −SdT (4.1.7)

これにエンタルピーの定義式H = U + PV より dH = dU + PdV + V dP = TdS + V dP を代入すると

dG = V dP −SdT (4.1.8)

が得られ，Gの微小変化は圧力 P と温度 T の微小変化 dP, dT に依存することを表します。Gも状態

量であるので，上式より

V =
(

∂G

∂T

)

P

, S = −
(

∂G

∂P

)

T

(4.1.9)
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完全微分の必要十分条件より，(2.3.29)に示したMaxwell関係式の 4番めの式が得られます。
(

∂V

∂T

)

P

= −
(

∂S

∂P

)

T

(4.1.10)

4.1.1 自由エネルギーF（ヘルムホルツの自由エネルギー）

系の等温変化を考えます。dT =0とおけば (4.1.3)は dF =dU − TdS =dQ− dW − TdSとなり，可

逆変化であれば dQ=TdSより仕事と自由エネルギーの間には

dW = −dF （等温可逆変化） (4.1.11)

の関係が成立します。可逆的な等温変化では，系が外へなす仕事量は系の自由エネルギーの減少分に等

しく，逆にいえば自由エネルギーの減少分だけ仕事に変えられることを意味します。

　一方，不可逆変化（自然に起こる実際の変化）ではTdS > dQであるのでTdS =dQ− dW − dF > dQ

より

dW < −dF （等温不可逆変化） (4.1.12)

で，系が外界になす仕事は自由エネルギーの減少量より常に小なくなります。

dW 5 −dF




等　号：等温・可逆変化

不等号：等温・不可逆変化
(4.1.13)

したがって，等温可逆変化における系の自由エネルギーの減少量（−dF）は，系のなす最大仕事量を表し，

これは可逆変化によってのみ得られます。自由に仕事に変えられるエネルギーという意味でHelmholtz

は F を自由エネルギーと名付け，一般に F はヘルムホルツの自由エネルギーと呼ばれます (→【蛇足

の補足】も参照のこと）。

　等温・等積可逆変化（dT =dV =0）であれば (4.1.4)より∆F =0で，不可逆変化では常に∆F < 0と

減少します。多くの化学変化の場合のように，外部からの仕事がない場合 dW =0とおけるので dF < 0，

つまり F のより小さい状態に向かって変化が進みます。

dF 5 0




等　号：等温等積・可逆変化

不等号：等温等積・不可逆変化
(4.1.14)

「等温・等積条件のもとで系内で自然に起こる変化の方向は，ヘルムホルツの自由エネルギー F が減少

する方向に進み，最終的な平衡状態では F は極小値をとる。」

4.1.2 自由エンタルピーG（ギブスの自由エネルギー）

自由エンタルピーは (4.1.2)より

G = F + PV

この微分は
dG = dF + d(PV ) (4.1.15)

したがって，等圧変化では

dG = dF + PdV 　 (4.1.16)

と表せます。等温可逆変化で系から得られる最大仕事を dWrとすれば dWr =−dF であるので，等温・

等圧可逆変化では

−dG = dWr −PdV （等温・等圧可逆変化） (4.1.17)
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となります。右辺の第 2項PdV は系の膨張による仕事であるので，右辺の dWr −PdV は系の体積膨張

以外の利用し得る最大の仕事量となります。つまり，等温・等圧変化における自由エンタルピーの減少

量−dGは
:::::::::::::
体積膨張以外の最大の仕事量を表します。dGと dF との差は体積膨張を仕事として利用する

か否かによって異なるものということになります。Gは一般にギブスの自由エネルギーと呼ばれます。

なお，PV の変化がない場合は d(PV )=0で，(4.1.15)より F とGの変化は一致します（ dF =dG）。

　系の体積膨張による外への仕事をW = PdV とすると，

第 1法則：dQ = dU + PdV

第 2法則：TdS = dQ



 −→ dU + PdV − TdS 5 0

これから等温・等圧変化でのギブスの自由エネルギーは，等温等圧不可逆変化では必ず減少し，可逆変

化ではその減少量は 0になります。

d(U + PV − TS) = d(H − TS) = dG 5 0

... dG 5 0




等　号：等温等圧・可逆変化

不等号：等温等圧・不可逆変化
(4.1.18)

「等温・等圧条件のもとで系内で起こる自然変化の方向は，ギブスの自由エネルギーGが減少する方

向で，最終的な平衡状態ではGは極小値をとる。」

表 4.1: 等温条件下での自由エネルギー

条　　件 定　義 可逆過程 不可逆過程
等温・等積（T,V：一定） F = U − TS dF = 0 dF < 0
等温・等圧（T,P：一定） G = H − TS dG = 0 dG < 0

※蛇足の補足：(4.1.1)を U = F + TS とおけば，内部エネルギー U のうち“自由”に利用できるのは F の部分
で，TS は仕事として外に取り出すことができない無駄になるエネルギーで（廃熱として外に捨てなければなら
ない），Clausiusは自由に使えないという意味で TS を“束縛”エネルギーと名付けました。
　自由エンタルピー G = H − TS では，エンタルピーは熱含量とも呼ばれていたように系全体の熱的なエネル
ギーを表し，そのうち仕事として使えないエネルギー TS を除いたものが自由に使えるエンタルピーということ
になります。

———————————————–
・ex.18： (1) 1モルの理想気体が一定温度において可逆的に体積 V1 から V2 に膨張する場合の自由エネルギー

の変化∆F を求め，系が外界になした仕事の大きさは −∆F に等しいことを確認せよ。
(2) 29◦C，15atmの理想気体が体積 1`から 10`まで等温膨張したときの自由エネルギーの変化量を求めよ。
(3)理想気体の自由エンタルピー Gを与える一般式を求めよ。

・ans.18： (1) (4.1.3)より
∆F = ∆U − T∆S

等温変化では理想気体の内部エネルギーは変わらないので∆U =0，エントロピーの変化は

dS =
dQ

T
=

P

T
dV = R

dV

V
, ... ∆S = R

∫ V2

V1

dV

V
= R ln

V2

V1

したがって自由エネルギーは

∆F = −T∆S = −RT ln
V2

V1
(< 0) (... V2 > V1)

だけ減少します。一方，系が外界になす仕事は dW = PdV =RT (dV/V )より
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∆W = RT ln
V2

V1
(> 0), ... ∆W = −∆F

自由エネルギーの減少分は外界になす仕事量に等しいことがわかります。
(2)nモルの理想気体について状態方程式 PV = nRT を用いて

dF =−dW =−
∫ V2

V1

PdV =nRT ln
V1

V2
=15× 1× ln

1
10

=−34.5 [` · atm] = −0.00987× 34.5 = −0.34 [joule]

(3)G=H − TS より dG = dH − d(TS) = V dP −SdT。定温変化では dT =0とおいて 1モル理想気体で

dG=V dP =RT
dP

P
, ... G = RT

∫
dP

P
= RT lnP + G◦

G◦ は単位圧力 P =1のときの Gの値。

・ex.19：理想気体が一定温度において可逆的に膨張する場合のヘルムホルツの自由エネルギー変化とギブスの
自由エネルギー変化は一致することを示せ。

・ans.19：温度 T が一定であるので可逆的に膨張に伴うヘルムホルツの自由エネルギー変化は

dF = dU − TdS

いま可逆的変化であるのでエントロピーの変化は dS =dQ/T とおけます。そうすると熱力学第 1法則より
内部エネルギーの変化は

dU = dQ−PdV = TdS −PdV

であり，これを上式に代入して
dF = −PdV

次に，同じ条件でのギブスの自由エネルギーの変化は

dG = dU + PdV + V dP − TdS = V dP

理想気体の状態方程式 PV = RT の T 一定下での微分をとると

d(PV ) = V dP + PdV = d(RT ) = 0, ... V dP = −PdV

が得られます。これを関係する式に代入すると dF = dGが得られます。

・ex.20：二酸化炭素と水から酢酸を生じる次の反応は自発的に進行するか否かを調べよ。

2CO2+2H2O −→ CH3COOH+2O2

ただし，各化合物の標準生成自由エネルギーは次の通りとする（Gの肩の ◦ は標準状態を意味）。

表 4.2: 標準生成自由エネルギー（25◦C,1atm。kjoule/mol−1）

CO2 ∆G◦
f = −394.38 CH3COOH ∆G◦

f = −389.45
H2O ∆G◦

f = −237.17 O2 ∆G◦
f = 0

・ans.20 反応前・後の各化合物の標準生成エネルギーの和は

∑
∆G◦f（後）= −389.45 + 0 = −389.45

∑
∆G◦f（前）= 2× (−394.38) + 2× (−237.17) = −1263.1

したがって反応に伴う自由エネルギーの変化∆G◦ は

∆G◦ = −389.45− (−1263.1) = 873.65(> 0)

∆G◦ > 0でこの反応は自発的には進行しないことがわかります。逆に酢酸が燃焼して二酸化炭素と水に変
化する反応は∆G = −873.65 < 0であるので自然に進行します。 //
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4.2 いろいろな関係式
いろいろな関係式を熱力学の重要公式としてまとめてとり上げておきます。なお，※の関係式は新た

に導出しますが，その他の関係式は本文を参照すれば容易に導出できるハズです。

4.2.1 必要な偏微分公式

必要な微分公式を上げておきます。

z = f(x,y) 完全微分−−−−−−→ dz =
(

∂z

∂x

)

y

dx +
(

∂z

∂y

)

x

dy　　　　

として以下の公式が成立します。



(1)
(

∂z

∂x

)

y

=
1(

∂x

∂z

)

y

(2)
∂2z

∂x2
=

∂

∂x

(
∂z

∂x

)

(3)
∂2z

∂x∂y
=

∂

∂y

(
∂z

∂x

)
=

∂

∂x

(
∂z

∂y

)
(4)

(
∂z

∂y

)

x

(
∂y

∂x

)

z

(
∂x

∂z

)

y

= −1

(5)
(

∂z

∂x

)

y

= −

(
∂z

∂y

)

x(
∂x

∂y

)

z

= −

(
∂y

∂x

)

z(
∂y

∂z

)

x

(6)
(

∂z

∂x

)

y

=
(

∂z

∂u

)

y

(
∂u

∂x

)

y

u :任意関数




(4.2.1)

4.2.2 熱力学第 1，第 2法則

　
熱力学 1法則： dU = dQ− dW = dQ−PdV

熱力学 2法則： dQ 5 TdS （等号は可逆，不等号は不可逆変化の場合）
　 (4.2.2)

4.2.3 エネルギー関数とその微分式

　
内部エネルギー ： U = Q−W, dU = TdS −PdV

エンタルピー ： H = U + PV, dH = TdS + V dP

自由エネルギー ： F = U − TS, dF = −SdT −PdV

自由エンタルピー： G = H − TS, dG = −SdT + V dP

(4.2.3)

4.2.4 エネルギー関数の一般関係式

(
∂U

∂S

)

V

=
(

∂H

∂S

)

P

= T , 　　
(

∂U

∂V

)

S

=
(

∂F

∂V

)

T

= −P

(
∂H

∂P

)

S

=
(

∂G

∂P

)

T

= V , 　　
(

∂G

∂T

)

P

=
(

∂F

∂T

)

V

= −S

(
∂U

∂V

)

T

= T

(
∂P

∂T

)

V

−P = T

(
∂S

∂V

)

T

−P 　　

(
∂H

∂P

)

T

= V − T

(
∂V

∂T

)

P

= V + T

(
∂S

∂P

)

T

　　

(4.2.4)
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4.2.5 Maxwellの関係式

(
∂T

∂V

)

S

= −
(

∂P

∂S

)

V

, 　　
(

∂T

∂P

)

S

=
(

∂V

∂S

)

P

(
∂P

∂T

)

V

=
(

∂S

∂V

)

T

,

(
∂V

∂T

)

P

= −
(

∂S

∂P

)

T

(4.2.5)

4.2.6 比熱に関する一般関係式

CV =
(

∂Q

∂T

)

V

=
(

∂U

∂T

)

V

= T

(
∂S

∂T

)

V

, (1)※
(

∂CV

∂V

)

T

= T

(
∂2P

∂V 2

)

V

CP =
(

∂Q

∂T

)

P

=
(

∂H

∂T

)

P

= T

(
∂S

∂T

)

P

, (2)※
(

∂CP

∂P

)

T

= −T

(
∂2V

∂T 2

)

P

(3)※ CP −CV = −T

(
∂V

∂T

)2

P

(
∂P

∂V

)

T

=
(

α2

κ

)
TV

[
膨張係数：α =

1
V

(
∂V

∂T

)

P

, 等温圧縮率：κ = − 1
V

(
∂V

∂P

)

T

]

(4)※
CP

CV
= γ =

(
∂V

∂P

)

T

/(
∂V

∂P

)

S

=
κ

κs

[
断熱圧縮率：κs = − 1

V

(
∂V

∂P

)

S

]

(4.2.6)

　
—————————– · —————————–

(1)※の導出：

CV = T

(
∂S

∂T

)

V

V で偏微分−−−−−−→
T 一定

(
∂CV

∂V

)

T

= T
∂

∂V

[(
∂S

∂T

)

V

]

T

= T

[
∂

∂T

(
∂S

∂V

)

T

]

V

これにMaxwellの関係式 (∂S/∂V )T = (∂P/∂T )V を代入すれば
(

∂CV

∂V

)

T

= T

(
∂2P

∂V 2

)

V

(2)※の導出：

CP = T

(
∂S

∂T

)

P

P で偏微分−−−−−−→
T 一定

(
∂CP

∂P

)

T

= T
∂

∂P

[(
∂S

∂T

)

P

]

T

= T

[
∂

∂T

(
∂S

∂P

)

T

]

P

これにMaxwellの関係式 (∂S/∂P )T = −(∂V/∂T )P を代入すれば
(

∂CP

∂P

)

T

= −T

(
∂2V

∂T 2

)

P

(3)※の導出：

CV = T

(
∂S

∂T

)

V

状態量であるエントロピーSを温度と体積の関数と見てS = S(T,V )とおきMaxwellの関係式を用いて

dS =
(

∂S

∂T

)

V

dT +
(

∂S

∂V

)

T

dV =
CV

T
dT +

(
∂P

∂T

)

V

dV (4.2.7)
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次に

CP = T

(
∂S

∂T

)

P

において Sを温度と圧力の関数と見て S = S(T,P )としてMaxwellの関係式を用いれば

dS =
(

∂S

∂T

)

P

dT +
(

∂S

∂P

)

T

dP =
CP

T
dT −

(
∂V

∂T

)

P

dP (4.2.8)

両式より dSを消去すると

(CP −CV )dT = T

[(
∂V

∂T

)

P

dP +
(

∂P

∂T

)

V

dV

]

... dT =
T

CP −CV

[(
∂V

∂T

)

P

dP +
(

∂P

∂T

)

V

dV

]

ここで温度 T を P, V の関数 T = T (P,V )と見れば，その完全微分は

dT =
(

∂T

∂P

)

V

dP +
(

∂T

∂V

)

P

dV

両式の第 1項，第 2項を等しいとおいて

T

CP −CV

(
∂V

∂T

)

P

=
(

∂T

∂P

)

V

T

CP −CV

(
∂P

∂T

)

V

=
(

∂T

∂V

)

P





いずれの式からも−−−−−−−−−−→ Cp−CV = T

(
∂V

∂T

)

P

(
∂P

∂T

)

V

を得ます。(4.2.1)の偏微分公式
(

∂z

∂y

)

x

(
∂y

∂x

)

z

(
∂x

∂z

)

y

= −1

を用いれば，P =f(T,V )なる関数において
(

∂P

∂V

)

T

(
∂V

∂T

)

P

(
∂T

∂P

)

V

= −1

となるので

CP −CV = −T

(
∂V

∂T

)2 (
∂P

∂V

)

T

(4)※の導出：

CP

CV
=

(
∂S

∂T

)

P(
∂S

∂T

)

V

ここで S =S(P,T )とおけば (4.2.1)の偏微分公式より
(

∂S

∂T

)

P

(
∂T

∂P

)

S

(
∂P

∂S

)

T

= −1, ...
(

∂S

∂T

)

P

=
−1(

∂T

∂P

)

S

(
∂P

∂S

)

T

同様に S =S(V,T )とおけば偏微分公式より
(

∂S

∂T

)

V

(
∂T

∂V

)

S

(
∂V

∂S

)

T

= −1, ...
(

∂S

∂T

)

V

=
−1(

∂T

∂V

)

S

(
∂V

∂S

)

T
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これを上式に入れ，偏微分公式
(

∂z

∂x

)

y

= 1
/(

∂x

∂z

)

y

を用いて整理すると

CP

CV
=

(
∂S

∂T

)

P(
∂S

∂T

)

V

=

(
∂T

∂V

)

S

(
∂V

∂S

)

T(
∂T

∂P

)

S

(
∂P

∂S

)

T

=

(
∂S

∂P

)

T

(
∂V

∂S

)

T(
∂T

∂P

)

S

(
∂V

∂T

)

S

=

(
∂V

∂P

)

T(
∂V

∂P

)

S

4.2.7 ギブス・ヘルムホルツの式

内部エネルギーU，エンタルピーHと、自由エネルギー F, Gの間の関係式で，化学反応における温

度依存性を考える上で重要な式です。この式を利用すれば，ある化学変化における∆Gや∆F とその

温度による変化率から，∆H や∆U を求めることができます (→ 5.3.2参照）。

(1)※ U = F − T

(
∂F

∂T

)

V

= −T 2

[
∂

∂T

(
F

T

)]

V

，
(

∆U = ∆F − T

[
∂(∆F )

∂T

]

V

)

(2)※ H = G− T

(
∂G

∂T

)

P

= −T 2

[
∂

∂T

(
G

T

)]

P

，
(

∆H = ∆G− T

[
∂(∆G)

∂T

]

P

) (4.2.9)

—————————– · —————————–

(1)※の導出： (4.2.4)の関係式を用いて

U = F + TS = F − T

(
∂F

∂T

)

V[
∂

∂T

(
∂F

∂T

)]

V

=
1
T

(
∂F

∂T

)

V

− F

T 2
, ... T 2

[
∂

∂T

(
∂F

∂T

)]

V

= T

(
∂F

∂T

)

V

−F = −U

... U = −T 2

[
∂

∂T

(
∂F

∂T

)]

V

(2)※の導出：

H = G＋ TS = G− T

(
∂G

∂T

)

P[
∂

∂T

(
∂G

∂T

)]

P

=
1
T

(
∂G

∂T

)

V

− G

T 2
, ... T 2

[
∂

∂T

(
∂G

∂T

)]

P

= T

(
∂G

∂T

)

P

−G = −H

... H = −T 2

[
∂

∂T

(
∂F

∂T

)]

P

4.2.8 ジュール・トムソン係数

ジュール・トムソン係数 µJ は V，T，CP などの測定可能な物理量から求められます。

µJ =
(

∂T

∂P

)

H

= − 1
Cp

[
V − T

(
∂V

∂T

)

P

]
= − V

CP
(1−αT ) (4.2.10)

(2.3.44)で求めていますが，折角ですから偏微分の公式 (5)を使って導出します。

µJ =
(

∂T

∂P

)

H

= −

(
∂T

∂H

)

P(
∂P

∂H

)

T

= −

(
∂H

∂P

)

T(
∂H

∂T

)

P

= − 1
Cp

[
V − T

(
∂V

∂T

)

P

]
(4.2.11)
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4.2.9 その他の一般関係式

dQ = CV dT + T

(
∂P

∂T

)

V

dV = CP dT − T

(
∂V

∂T

)

P

dP

dS =
CV

T
dT +

(
∂P

∂T

)

V

dV =
Cp

T
dT −

(
∂V

∂T

)

P

dP

dU = CV dT +
[
T

(
∂P

∂T

)

V

−P

]
dV

dH = CpdT −
[
T

(
∂V

∂T

)

P

− V

]
dP

(4.2.12)

———————————————–
・ex.21：理想気体については次の関係式成立することを証明せよ。

(
∂U

∂V

)

T

= 0,

(
∂U

∂P

)

T

= 0,

(
∂CV

∂V

)

T

= 0,

(
∂CP

∂P

)

T

= 0 (4.2.13)

・ans.21： 1モルの理想気体の状態方程式 PV = RT より V を一定として T で偏微分すると

V

(
∂P

∂T

)

V

= R, ...
(

∂P

∂T

)

V

=
R

V
(4.2.14)

(4.2.4)とMaxwellの関係式より

(
∂U

∂V

)

T

= T

(
∂P

∂T

)

V

−P =
RT

V
−P = 0 (4.2.15)

次に dU = TdS −PdV を T を一定として dP で割り，Maxwellの関係式を用いると
(

∂U

∂P

)

T

= T

(
∂S

∂P

)

T

−P

(
∂V

∂P

)

T

= −T

(
∂V

∂T

)

P

−P

(
∂V

∂P

)

T

= 0

...
[ (

∂V

∂T

)

P

=
R

P
,

(
∂V

∂P

)

T

= −RT

P 2

] (4.2.16)

したがって，理想気体の内部エネルギー U は T のみの関数で，P，V には関係しないことがわかります。
(

∂CV

∂V

)

T

=
∂

∂V

[(
∂U

∂T

)

V

]

T

=
∂

∂T

[(
∂U

∂V

)

T

]

V

= 0

(
∂CP

∂P

)

T

= −T

(
∂2V

∂T 2

)

P

= −T

[
∂

∂T

(
∂V

∂T

)]

P

= 0

(4.2.17)

・ex.22：温度 25◦Cの等温下で 1モルの理想気体を圧力 1atmから 10atmに加圧したときのギブスの自由エネ
ルギーはどれだけ増加するか。

・ans.22：

dG = −SdT + V dP
T :一定−−−−→ dG = V dP, ... ∆G =

∫ 10

1

V dP = RT

∫ 10

1

dP

P
= RT ln10

R=8.314 joule/K·mol，T =25 + 273.1Kを上式に入れて∆G=5706.7 joule/mol増加します。

・ex.23：理想気体において，Maxwell関係式
(

∂S

∂P

)

T

= −
(

∂V

∂T

)

P

より等温下での P1 → P2(> P1)圧力変

化によるエントロピーの変化を求めよ。ただし等温膨張係数は一定とする。



第 4章 熱力学的関数の一般関係式 50

・ans.23：

(
∂S

∂P

)

T

= −αV, ... ∆S = −α

∫ P2

P1

V dP = −αRT

∫ P2

P1

dP

P
=

αRT

P2−P1
ln

P1

P2
< 0 (... P2 > P1)

高圧化に伴いエントロピーは減少（逆に低圧下に伴いエントロピーは増加する：無秩序性が増す）。

・ex.24：液体の表面張力とヘルムホルツの自由エネルギーの関係を論ぜよ。

・ans.24：液体の，液体の表面積を A，表面張力を γ [N/m] or [joule/m2]とするとき，液体の表面積を dAだ
け可逆的に増加させるときの仕事 dW は

dW = −γdA

ここで負符号は外から系にする仕事を表します。いま，バルクの液体ではなく液体の表面（表面の存在に
起因する分）だけを考えます。ヘルムホルツの自由エネルギーは

dF = −SdT − dW = −SdT + γdA

と表せ，これは完全微分ですから

γ =
(

∂F

∂A

)

T

, S = −
(

∂F

∂T

)

A

が得られます。これから表面張力 γは温度一定下における単位表面積あたりのヘルムホルツの自由エネル
ギーであることがわかります。そこで γ =F/Aとおけば，表面のエントロピーは

S = −A

(
∂γ

∂T

)

A

(4.2.18)

と表わせ，表面張力の温度依存性を表します。表面張力は温度が上がれば低くなるので (dγ/dT < 0)，し
たがって表面エントロピー Sは必ず正。このことは液体の表面は内部に比べて無秩序であることを示して
います。
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　既にみてきたようにコーヒーにミルクを垂らすと時間の経過とともに混ざり合う現象とか，有限の

温度差がある場合の熱伝導，また酢酸が燃焼して二酸化炭素と水に変化する化学変化などは不可逆変

化の典型的な例で，自然現象はエントロピーの増加する方向に起こり，次の条件

dS >
dU − dW

T
(5.0.1)

を満たす，これが熱力学第 2法則の主張するところでした。これを指針に変化が停止し平衡状態になる

ための条件をみていきます。

5.1 孤立系
孤立系は外界から熱も仕事もやり取りがないので dU =0, dW =0となり，系の変化は (5.0.1)より

dS > 0 (5.1.1)

エントロピーが増加する方向を示します。そして
:::::::::::::::::::::::::::
あらゆる隣接状態と比べてエントロピーが一番大きく

なったとき，「エントロピーが極大値をとったとき系は平衡状態」となります。

　いま，互いに近接した任意の 2つの状態での仮想的微小変化1（これを 1次の変分といいます）を考

えます。状態間の内部エネルギーを δU，エントロピーを δS，状態間に移るとき外部からなされる仕事

を δW とします。その変化についていつも

δS 5 δU − δW

T
(5.1.2)

が成り立っていれば，このような方向へは自然に進行することは出来ません。また，当然逆の仮想的微

小変化，−δU, −δS, −δW も考えられ，この変化に対して (5.1.2)の式を書けば

(−δS) 5 (−δU)− (−δW )
T

(5.1.3)

が成立していなければなりません。結局，(5.1.2)と (5.1.3)が同時に成り立つようなところでは，どち

らの方向にも変化が進み得ません。つまり系は平衡状態にあるといえます。いい換えると，平衡状態で

は仮想的微小変化に対して一般に

δS =
δU − δW

T
(5.1.4)

が成立します。孤立系では δU =0, δW =0の束縛条件が付くので，孤立系での平衡条件 (5.1.4)より

δS = 0 (5.1.5)

となります。ただし，Sは極大値をとることは下記の具体例で明らかにします。

　例えば温度 T1 と T2 (< T1)の二つの物体 1，2が接触し，熱伝導している孤立系を考え (ex.14も参

照），仮想的微小変化を数学的に取り扱ってみましょう。エントロピー Sを内部エネルギーと体積の関

数として S = S(U,V )とおきます。物体 1，2のエントロピーをそれぞれ S1(U1, V1)，S2(U2, V2)とする

と系のエントロピー Sはこれらの和で与えられるので

S = S1(U1, V1) + S2(U2, V2)

1解析力学の仮想仕事の原理を思いだしてください。
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Smax

S

δS =0
平衡

図 5.1: 熱伝導

エントロピーの仮想的微小変化は，体積 V は一定であることを考慮すれ

ば δS = δU/T が成り立つので

δS =
(

∂S1

∂U1

)
δU1 +

(
∂S2

∂U2

)
δU2 =

1
T1

δU1 +
1
T2

δU2 (5.1.6)

また，孤立系の内部エネルギ U は一定であるので

U1 + U2 =一定 −→ δU1 + δU2 = 0

が成立し，熱平衡条件 δS =0にこの束縛条件を課せば

δS =
(

1
T1
− 1

T2

)
δU1 = 0 　δS=0 　−−−−−−→ T1 = T2

を得ます。物体 1,2が等温となった熱平衡状態です。次に，Sが極大値であるための条件は Sの 2次変

分が δ2S < 0となることで，これは次のようにして証明できます。(5.1.6)より

δ2S =
∂

∂U1

(
1
T1

)

V1

(δU1)2 +
∂

∂U2

(
1
T2

)

V2

(δU2)2

= − 1
T1

2

(
∂T1

∂U1

)

V1

(δU1)2− 1
T2

2

(
∂T2

∂U2

)

V2

(δU2)2

= − 1
T 2

(
1

CV1

+
1

CV2

)
(δU1)2 < 0 (... T1 = T2, δU1 = −δU2 )

5.2 閉鎖系

5.2.1 断熱系

この場合は dQ=0で内部エネルギーの増加は外部からに仕事に等しいので (5.0.1)において dU =dW

とおけば平衡条件は

dS = 0 (5.2.1)

が成立することで，断熱系のエントロピーは減少しません。したがって，エントロピーの小さい状態か

ら大きい状態への変化は起こりえますが，大きい状態から小さい状態への変化は可逆的に起こらない

ことになります。仮想的微小変化を考えれば δU = δW とおいて (5.1.4)より δS =0を得ます。この場

合も S が極大値を持つときが安定な平衡状態となります。「エントロピーが極大値をとるとき系は平

衡状態となる。」

5.2.2 等温・等積系

等温・等積条件のもとではヘルムホルツの自由エネルギー F の小さい状態が安定となります（→

(4.1.14)）。(5.1.4)に示した一般の平衡条件を書き直すと

TδS − δU = −δW

等温条件 δT =0を考慮し，F =U − TSを用いれば上式は次のように書けます。

δ(U − TS) = δF = δW

等温・等積変化では δW =0となるので δF =0。「一定温度のまま，外部に仕事に仕事をしいないで移

りうるすべての状態の中で最も安定な平衡状態は，ヘルムホルツの自由エネルギーが極小のとき」と

なります。
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δF = 0， δ2F > 0 (5.2.2)

5.2.3 等温・等圧系

等温・等圧の条件のもとでは (4.1.18)で示したようにギブスの自由エネルギーが極小値をとることが

平衡条件でした。したがって，平衡条件は次式となります。

δG = 0, δ2G < 0　 (5.2.3)

5.3 開放系

5.3.1 化学ポテンシャルとギブス・デュエムの式

開放系は系と外界との間で熱・仕事などのエネルギーのやりとりに加え物質のやりとりもあります。

ここでは系に含まれる成分の量が n1, n2, · · · , niモルである多成分均一系を考え，等温・等圧条件のも

とで起こる自然現象はギブスの自由エネルギーが減少する方向であるのでGを用いて議論を進めます。

　Gを T，P に加え成分量 n1, n2, · · · , nrの関数としてG = G(T,P,n1, n2, · · · , nr)とおくと，その完全

微分は

dG =
(

∂G

∂T

)

P,ni

dT +
(

∂G

∂P

)

T,ni

dP +
r∑

i

(
∂G

∂ni

)

T,P,nj

dni (5.3.1)

となります。ここで

µi =
(

∂G

∂ni

)

T,P,nj

(5.3.2)

とおき，µiを成分 iの化学ポテンシャル（chemical potential）と呼んでいます。µiは T, P ならびに i

以外のすべての成分のモル数 nj(j 6= i)を一定に保ったときの成分 iのモル数変化に伴うGの変化率で，

要するに 1モル当たり（分子数でもよい）に割り当てられたギブスの自由エネルギーです。系に i成分

が dniモル加われば系のエネルギーは µidniだけ増加し，系に含まれる成分の分量とは無関係な示強性

の状態量です。

　 (5.3.1)に (∂G/∂T )P = −S, (∂G/∂P )T = V を入れると

dG = −SdT + V dP +
r∑

i

µidni (5.3.3)

と表せます。等温・等圧条件下では dT =dP =0であるので

dG =
r∑

i

µidni (T,P：一定 ) (5.3.4)

となります2。 Gは示量性の状態量であるので，系に含まれる各成分を λ倍したときGも λ倍となる

ことから次式が成立します。

G(T,P,λn1, λn2, · · · , λnr) = λG(T,P,n1, n2, · · · , nr) (5.3.5)

(5.3.5)は数学的に 1次の同次式と呼ばれ，一般に

f(λx1, λx2, · · · , λxr) = λnf(x1, x2, · · · , xr)

を満たす n次の同次関数に対しては以下に示す同次関数に対するEulerの定理が知られています。
r∑

i=1

xi

(
∂f

∂xi

)

xj

= nf

2物質の移動がない閉じた系では
Pr

i µidni =0 (T,P：一定 )が成立する。
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この定理を (5.3.5)にあてはめると
r∑

i=1

ni

(
∂G

∂ni

)

T,P,nj

=
r∑

i=1

µini = G (5.3.6)

が得られ，系のギブスの自由エネルギーGは各成分の化学ポテンシャル µiにそのモル数 niを掛けた

µiniを i=1 ∼ rの全成分について加えたものに等しいことを数学的に表しています。

　 (5.3.6)の微分をとると

dG = d
r∑

i=1

(µini) =
r∑

i=1

µidni +
r∑

i=1

nidµi (5.3.7)

これと (5.3.3)より，化学ポテンシャルの変化量に対して成り立つ次の関係式を得ます。
n∑

i

nidµi = −SdT + V dP (5.3.8)

この式は示強性変数である P, T, µiを全部自由に変化させることはできない，この式を満たすようにし

か変化できないことを示し，ギブス・デュエムの式（Gibbs-Duhem equation）と呼ばれます。特に定

温・定圧下（dT =dP =0）でのギブス・デュエムの式は，T と P の縛りはなくなるので次の簡単な式

となります。
r∑

i=1

nidµi = 0 （T,P：一定） (5.3.9)

この場合は，系（混合物）に含まれる各成分の化学ポテンシャルが相互に縛りあい，1つの成分の µiと

別の成分 µj(j 6= i)とは自由に変化させることができない（あっちが変わればこっちも変わる）ことを

表します。

　具体的な例でみていきましょう。図 5.2に示すように1種類の分子から成る液体と蒸気が断熱壁で囲まれ

T,P,µ2, n2

T,P,µ1, n1

液相

気相
(P :飽和蒸気圧)

図 5.2: 液相・気
相平衡

た容器の中で共存し，気相と液相での分子のモル数，化学ポテンシャルをそれぞ

れ (n1, µ1)，(n2, µ2)とします。温度 T，圧力 P（飽和蒸気圧）は一定としてこの

2相が熱平衡状態にある条件を求めてみます。

　系全体のギブスの自由エネルギーを G=G(T,P,n1, n2)とし，Gの微小変化量

dGを求めると (5.3.4)より

dG = µ1dn1 + µ2dn2 ( ... T, P：一定)

系全体の全分子数は一定で，一方の相の分子が減れば他方の相の分子はその分増え

n = n1 + n2
各相の分子数の変化−−−−−−−−−−−−→ dn1 + dn2 = 0, ... dn1 = −dn2

この関係を上式に反映すると

dG = (µ1−µ2)dn1 (5.3.10)

となります。液相・気相平衡状態では n1の値に関わらず dG=0でなければならないので，求める平衡

条件は両相での化学ポテンシャルが相等しい µ1 =µ2となります。

(※)平衡状態に達していない場合，自然に起こる変化の方向は dG < 0であるので (5.3.10)よりµ1 > µ2

であれば dn1 < 0でこの場合は気相から液相に，逆に µ1 < µ2であれば dn1 > 0で液相から気相にそれ

ぞれ分子が移動（凝縮/蒸発）します。平衡状態はこの両者のバランスの取れたところとなります。

※補足：自由エネルギーは示量性状態量ですから，ヘルムホルツの自由エネルギー F を T, V, n1, · · · , nr の関数
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と見て F = F (T,V,n1, n2, · · · , nr)とおけば，その完全微分は

dF =
(

∂F

∂T

)

V,ni

dT +
(

∂F

∂V

)

T,ni

dV +
r∑

i=1

(
∂F

∂ni

)

T,V,nj

dni

= −SdT −PdV +
r∑

i=1

(
∂F

∂ni

)

T,V,nj

dni

(5.3.11)

ギブスの自由エネルギーは G=H − TS =(U + PV )− TS =F + PV から

dG = dF + PdV + V dP

これに上式の dF を入れると

dG = −SdT + V dP +
r∑

i=1

(
∂F

∂ni

)

T,V,nj

dni

この式と (5.3.3)の比較より (
∂F

∂ni

)

T,V,nj

=
(

∂G

∂ni

)

T,P,nj

≡ µi

が得られます。このことから (5.3.11)は次式で表せます。

dF = −SdT −PdV +
r∑

i=1

µidni //

5.3.2 クラペイロン・クラウジウスの式

温度 T，圧力 P のとき，液相・気相の平衡条件は各相の化学ポテンシャルが相等しいことでした。

µ1(T,P ) = µ2(T,P ) (5.3.12)

いま，T，P を微小変化したときも相平衡が保たれるとすると次式が成立します。

µ1(T + dT,P + dP ) = µ2(T + dT,P + dP ) (5.3.13)

この両式の両辺を差し引くと

µ1(T + dT,P + dP )−µ1(T,P ) = µ2(T + dT,P + dP )−µ2(T,P )

左辺，右辺はそれぞれ

dµ1 ≡ µ1(T + dT,P + dP )−µ1(T,P ) =
(

∂µ1

∂T

)

P

dT +
(

∂µ1

∂P

)

T

dP

dµ2 ≡ µ2(T + dT,P + dP )−µ2(T,P ) =
(

∂µ2

∂T

)

P

dT +
(

∂µ2

∂P

)

T

dP

と表せるので，次の等式が成立します。
(

∂µ1

∂T

)

P

dT +
(

∂µ1

∂P

)

T

dP =
(

∂µ2

∂T

)

P

dT +
(

∂µ2

∂P

)

T

dP (5.3.14)

(∂µ/∂T )P , (∂µ/∂P )T などは 1モルあたりのギブスの自由エネルギーの T, P 変化に対する変化分であ

るので，1モルあたりの体積とエントロピーをそれぞれ小文字の v, sで表せば，エネルギー関係の一般

関係式 (4.2.4)は (
∂µi

∂T

)

P

= −si,

(
∂µi

∂P

)

T

= vi

と書け，(5.3.14)は

−s1 dT + v1 dP = −s2 dT + v2 dP
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と表せ，これを整理して
dP

dT
=

s1− s2

v1− v2
=

∆s

∆v
(5.3.15)

を得ます。lを 1モル当たりの潜熱（気化熱）とすれば∆s= l/T とおけるので，上式は

dP

dT
=

l

T∆v

と書けます。∆vも∆sもモル数に比例する量なので，Lを液相・気相相転移の際の潜熱とすれば，一

般式として
dP

dT
=

L

T (V1− V2)
=

L

T∆V
(P：飽和蒸気圧) (5.3.16)

を得ます3。(5.3.16)は物質がある温度で気液平衡の状態にあるとき，蒸気圧 P と蒸発に伴う体積の変

化∆V および気化熱 Lを関係づける式としてクラペイロン (1834年)とクラウジウス (1864年)が独立

に見出した公式で，クラペイロン・クラウジウスの式（Clapeyron-Clausius equation)と呼ばれます。

この式はその導出過程から明らかなように，気・液平衡以外にも液相・固相の平衡や、より一般の二相

共存状態にも適用できるきわめ普遍的な式です。なお，図 5.3に示すように，固・液平衡の場合では，

圧力 P は各相に共通な平衡圧力として外圧 P をとります。

P :飽和蒸気圧

液相

気相

液相

固相

P :外圧

気・液平衡 固・液平衡

図 5.3: 2相平衡と圧力 P

気相 1モルの体積 V1は液相 1モルの体積 V2よりはるかに大きく Vg =V1 À V2とし，飽和蒸気圧は

十分低く理想気体近似が成り立つと仮定すると，クラペイロン・クラウジウスの式は次式となります。

dP

dT
=

L

TVg
=

L

RT 2/P
, ...

dP

P
=

L

R
· dT

T 2
−→ d(lnP )

dT
=

L

RT 2
(5.3.17)

蒸発潜熱 Lは考えている温度範囲で一定と仮定すると，上式は容易に積分できて次式を得ます。
∫ P0

P

dP

P
=

L

R

∫ T

T0

dT

T 2
, ... ln

P

P0
=

L

R

(
1
T0
− 1

T

)
(5.3.18)

　それでは (5.3.18)を用いて水の 110◦Cにおける蒸気圧 P を求めてみましょう。水の 100◦Cにおける

飽和蒸気圧は 1 atm，蒸発潜熱は 539 cal/g。水蒸気を理想気体とみなすと (5.3.18)より

ln
P

1
=

L

R

(
1

273 + 100
− 1

273 + 110

)

気体定数Rと分子量 18の水のモル蒸発潜熱は

R = 1.992 [ cal/mol ]， L = 539× 18 cal/mol =9702 [ cal/mol ]

これらを上式に入れて 110◦Cでの水の飽和蒸気圧を求めると

P = 1.406 [atm ]

3(5.3.16)を用いて実際の計算を行う場合，単位のとり方に注意。圧力を [atm]にとれば左辺の単位は [atm/K]，右辺の体
積を [ l ]で表すと蒸発潜熱 Lは [cal]ではなく [l·atm]としなければ単位が合いません。ちなみに l·atm=24.216 cal。



第 5章 平衡状態の一般的条件 57

となり，この値は実測値 1.414 [atm]とほぼ一致します。

　次に氷と水の固・液平衡の場合をとり上げます。T0 =0◦C，P0 =1atmで氷の融点は0◦Cですが，圧力を

1atm高めたときの融点はどう変化するかをみてみます。水と氷の体積 v1, v2はそれぞれ v1 = 1.00cm3/g，

v2 =1.091，cm3/g，氷 1gの融解熱は l = 80cal/gとします。これらの値をクラペイロン・クラウジウス

の式に入れると4

dT

dP
=

T∆V

L
=

273(1.000− 1.091)× 10−6 [m3·K]
80× 4.2 [m·N]

= −7.4× 10−8 [m2·K/N ]

= −7.4× 1.013× 10−3 [ K/atm ] = −0.0075 [ K/atm ]

圧力を１気圧上げると非常にわずかですが氷の融点は約 0.0075◦Cだけ降下することがわかります。

＜蛇足の余談＞スケートが滑らかに滑るのは体重が懸ったブレードから氷に～数 10atmの圧がかかり，この結

果氷の融点が下がり溶けた水がブレードの潤滑作用をするため！？と普通考えますが，ことはそれほど簡単では

ないようです。スケートはなぜ滑らかに滑るのか，歴史的にも色々検討されたようで，1886年に英国物理学者

Bowdenはいまいった圧力融解説を唱えましたが，それだけでは不十分とわかり，1939年に英国の Bowdenが摩

擦融解説を提唱しました（相当時間の経過がありますね！）。その後の詳細な研究によれば，これらの説だけで

は未だ十分説明しきれず，現在はよくわからんという状況とのことです。氷の世界は奥深いです。詳しいことは

ここを参照ください→ https://www.jstage.jst.go.jp/article/htsj1999/45/190/45 190 56/ pdf。

5.3.3 ギブスの相律

系の状態は温度，圧力，化学ポテンシャルなど示強性変数によって決まりますが，これらは (5.3.8)

のギブス・デュエムの式により互いに縛り合っていて，この内，平衡にある系でその状態を定めるため

に独立に決めることのできる示強性変数の数を自由度 f といいます。いま，c種類の成分が混合した物

質について，気相，液相といった r種の相が共存するとき，勝手に選べる自由度の数は

f = c− r + 2 (5.3.19)

で与えられ，これをギブスの相律（Gibbs phase rule）といいます。Gibbsによる多成分不均一系の平

衡に関する一般的な法則です。

　例えば水分子だけで構成されている 1分子系では c=1なので，自由度は f =3− rとなり，相の数 r

に依存します。水だけなら r =1で自由度は f =2となり，温度 T と圧力 P を独立に決めることができ

ます。いいかえると，温度と圧力を決めてやればその平衡状態が決まります。以下に具体例をみていき

ます。

・氷と水の 2相平衡状態： r =2なので自由度は f =1。ほとんどの実験では大気圧の下でおこなわれ

るので，圧力という自由度を P =1atmに決めると自由度は f =0で，温度（この場合は融点：氷

の融点は 1atmのもとでは 0◦C）が必然的に決まります。圧力 P を変えた場合の融点は先程やっ

たようにクラペイロン・クラウジウスの式から求めることができます。

・水 1成分系で固相，液相，気相の 3相平衡状態： c=1, r =3で f =1− 3 + 2=0となり，われわれが

勝手に決めることができる示強性変数の数はゼロ。つまり，温度 T と圧力 P は 1つに定まりま

す。この 3相が共存する点を 3重点（T =0.01◦C，P = 0.006 atm）といい，必然的に決まる物質

固有の値となります。

41 [ cal ] = 4.2 [ joule ] = 4.2 [m· N ], 1 [ cm3 ] = 10−6 [ m3 ], 1 [ atm ] = 1.013× 10−5 [ N/m2 ]
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・水とアルコールの混合 2成分 1相： c=2, r =1, f =3。自由度は 3であるので，大気圧P =1atm，温

度 T を決めても自由度が 1つ残り，平衡状態でアルコール濃度は自由に変えることができます。

・水とアルコールの混合液と蒸気の 2成分 2相： c=2, r =2, f =2。自由度は 2つなので温度 T と圧力

P，温度 T とアルコール濃度，圧力 P と気相組成（水，アルコールの蒸気組成）などは平衡状態

で自由に変えることができます。　

・氷と食塩水が共存する 2成分系・2相： c, r =2，f =2。自由度は 2つで圧力と温度を決めると平衡

状態での食塩水濃度は決まってしまいます。

・氷，食塩，食塩水が共存する 2成分・3相： c = 3, r =3で f =1。温度か圧力のいずれか一方を決め

ると平衡状態の食塩水濃度は決まってしまいます。

・氷，食塩，食塩水，水蒸気が共存する 2成分・4相： c = 3, r =4で f =0となり，平衡状態の温度，

圧力は一点に決まります。

●ギブスの相律の導出－－

　いま，r個の相が共存し，1つの相には c個の独立な成分を含む系を考えます。例えば第 2成分の第

3相における化学ポテンシャルを µ2(3)と表し，この表記を一般化して任意の独立成分 lの q相におけ

る化学ポテンシャルを µl (q)と表すことにします。定温 T，定圧 P において各相の各成分が平衡状態に

あるとすると，各相での各成分の化学ポテンシャルは互いに等しいので

系の平衡条件





第 1成分について： µ1(1) = µ1(2) = µ1(3) = · · · = µ1(r)

第 2成分について： µ2(1) = µ2(2) = µ2(3) = · · · = µ2(r)

...

第 c成分について： µc (1) = µc (2) = µc (3) = · · · = µc (r)

(5.3.20)

各成分についての方程式の数は，例えば第 1成分の µ1(1) =µ1(2)，µ1(2) =µ1(3)，· · · µ1(r−1) =µ1(r)のよ

うに r− 1個の方程式を組み合わせたものなので，上の平衡条件は全部で c(r− 1)個の方程式から構成

されていることになります。また，平衡状態では各相の圧力 P，温度 T も互いに等しいので




P1 = P2 = · · · = Pr （r− 1個の方程式）

T1 = T2 = · · · = Tr （r− 1個の方程式）
(5.3.21)

この方程式の数は全部で 2× (r− 1)個。結局平衡条件として全部で

c(r− 1) + 2(r− 1) = (c + 2)(r− 1) (5.3.22)

個の方程式が存在することになります。一方，各相の状態を決定する独立変数ですが，圧力 P，温度 T

の 2個の他に，各成分濃度があります。各成分濃度をモル分率 x1, x2, · · · , xnで表せば，1つの相につ

いてモル分率の総和は
c∑

i=1

xi = x1 + x2 + · · ·+ xc = 1

であるので，c個の成分の濃度のうち独立に変えることができるのは c− 1個。したがって，1つの相

の独立変数の数は P, T の 2個に加え濃度に関する c− 1個，全部で 2 + (c− 1)個となります。これが

r個の相についてそれぞれ考えられるので系全体の独立変数の数は

r× [2 + (c− 1)] = r(c + 1) (5.3.23)
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つまり，系の状態を決定する独立変数の数は c(n + 1)個，平衡条件の関係式が (c + 2)(r− 1)個あるわ

けなので，差し引き自由に変えることのできる状態変数の数 f は

f = c(n + 1)− (c + 2)(r− 1) = c + 2− r (5.3.24)

となります。これが (5.3.19)のギブスの相律です。

※注：cは独立成分の数といいました。次のような化学反応の場合，独立成分の数の算定には注意が必要です。塩
化アンモニュームを加熱して一部が解離し平衡に達している系

NH4Cl(s) ­ NH3(g) + HCl(g)

固相と気相の 2相で，独立成分は NH4Cl(s),NH3(g),HClの 3成分のように見えますが，これら 3成分は互いに

当量関係にあるので，別々にその量を変えることはできません。どれか一つの濃度を決めると他は必然的に決ま

るので，独立成分の数は c=1となります。この系の自由度は f =1 + 2− 2=1で，温度 T を指定すれば圧力 P は

決まり，逆に圧力 P を一定とすれば温度が定まります。もちろんその時の各成分の濃度も必然的に決まります。

5.4 化学平衡
化学反応においてA，B二つの相があり，各相に同じ 2成分が存在するとします。A相，B相に含ま

れる各成分のモル数，化学ポテンシャルをそれぞれA相：n1A, µ1A, n2A, µ2A，B相：n1B, µ1B, n2B, µ2B

とします。A相，B相を含む系全体のギブスの自由エネルギーは (5.3.6)より各成分のモル数と化学ポ

テンシャルの積の総和であるので

G = µ1An1A + µ1Bn1B + µ2An2A + µ2Bn2B = G1 + G2

（ただし G1 = µ1An1A + µ1Bn1B, G2 = µ2An2A + µ2Bn2B）
(5.4.1)

　さて，温度 T，圧力 P 一定のもとでB相から成分 1の微小量 dn1がA相へ移ったとすると（B相の

成分 1はそれだけ減少し，A相の成分 1はそれだけ増加）

dn1A = −dn1B

とおけます。したがって，成分 1に関してのギブスの自由エネルギーの微小変化は
dG1 = µ1Adn1A + µ1Bdn1B = (µ1Adn1A−µ1Bdn1A) = (µ1A−µ1B)dn1A (5.4.2)

系が平衡であるときは dG=0でなければならないので
µ1A = µ1B

同様に成分 2についても平衡状態では
µ2A = µ2B

が成り立ちます。当然多成分系でも同様で，次の結論となります。

　「定温，定圧化での化学平衡の条件は，各相における各成分の化学ポテンシャルが互いに等しい」

　さて，系が平衡状態に達していない時，平衡状態に向けて定温・定圧化で自然に起こる変化の方向は

dG < 0でした。例えば成分 1に関してみると，B相における化学ポテンシャル µ1BがA相のそれより

大きい場合，すなわち µ1B > µ1Aの場合は (5.4.2)より dn1A > 0となり，化学ポテンシャルの大きい

相から小さい相へ成分 1が移動します。成分 2についても同様のことがいえます。つまり，2相間の物

質の移動については例 1でみたように化学ポテンシャルの高い方から低い方に移動する，つまりその成

分の化学ポテンシャルがその方向を決めています。これがポテンシャルという名が付いた由来。
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5.4.1 反応ギブスエネルギー∆Gr

定温・定圧下での次の化学反応

ν1A1 + ν2A2 ­ ν3A3 + ν4A4 (5.4.3)

を考えます。いま反応がごくわずかだけ右方向（正方向）に進み，はじめの各物質が微小量減少したと

して，これをそれぞれ次のようにおきます。

−dn1, −dn2

これに伴い生成系の各物質は微小量だけ増加した場合，これを次のようにおくことにします。

dn3, dn４

反応進行度 ξ

∆Gr < 0

∆Gr > 0
∆Gr =0

原系の G生成系の G

全系の
G

図 5.4:

＜反応進行度＞ 反応がどの程度進行したかを表す物理量として反

応進行度 ξを次式で定義します5。これは各物質の変化量 dniを化

学量論係数 νiで割ったものです。

dξ = −dn1

ν1
= −dn2

ν2
=

dn3

ν3
=

dn4

ν4

(dn1 =−ν1dξ, dn2 =−ν2dξ, dn3 =ν3dξ, dn4 =ν4dξ )
(5.4.4)

T, P 一定のもとで反応進行中の全系のギブスの自由エネルギーは

次式でで与えられます（(5.3.4)）。

dG =
4∑

i=1

µidni = (−ν1µ1− ν2µ2 + ν3µ3 + ν4µ4)dξ

この式の両辺を dξで割れば
(

∂G

∂ξ

)

T,P

= −(ν1µ1 + ν2µ2) + ν3µ3 + ν4µ4 (5.4.5)

左辺は図 5.4に示すようにGv.s ξプロットにおけるGの傾きを表し，これを反応ギブスエネルギー∆rG

と呼んでいます（添字の rは reaction)。∆rG < 0のとき、反応は正方向へ自発的に進行し，∆rG = 0

となったとき，つまり，正反応と逆反応の速度がつり合った，いいかえると原系の化学ポテンシャルが

生成系の化学ポテンシャルに等しくなったところが平衡状態となります。

∆rG =
(

∂G

∂ξ

)

T,P

= 0 化学平衡の条件−−−−−−−−−→
2∑

i=1

νiµi =
4∑

i=3

νiµi (5.4.6)

———————————————–

・ex.25：窒素と水素からアンモニアを合成する化学反応（Haber-Bosch法）

N2 + 3H2 À 2NH3 (ν1 =1, ν2 =3, ν3 =2)

開始時 (1) (3) (0) (mol)

平衡時 (α) (β) (n) (mol)

で，反応の各成分の最初のモル数を N2 1モル，H2 3モルとし，その内の一部が反応して NH3 を nモル
生成して平衡に達した。反応進行度を ξとして，平衡時における各成分のモル数を求めよ。

・ans.25： NH3 が nモル生成したことから ξを求めると定義より

ξ =
n

ν3
=

n

2

平衡時における N2，H2 のモル数がそれぞれ αモル，β モルになったとすると

5ベルギーの数学者・化学者であった de Donder(1872− 1957)により導入。
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N2： ξ =
1−α

1
, ... α = 1− ξ = 1− n

2

H2： ξ =
3− β

3
, ... β = 3− 3ξ = 3− 3n

2

また，平衡時における系の全モル数は次のようになります。

α + β + n =
(
1− n

2

)
+

(
3− 3n

2

)
+ n = 4−n (mol) //

5.4.2 均一気相反応と圧平衡定数KP

1 atm，25◦Cでの次の均一気相反応（標準反応）6を考えます。

αA + βB + · · · ­ α′A’ + β′B’ + · · · (5.4.7)

各成分を理想気体とみなせば i成分の化学ポテンシャルはその分圧を Piとして

µi = µi
◦ + RT lnPi (全圧：P =1atm) (5.4.8)

で与えられます。µi
◦は i成分気体の標準状態（25◦C, 1atm）での化学ポテンシャル。これをを (5.4.6)

の平衡条件式に入れると次式を得ます。
l∑

νi(µi
◦ + RT lnPi) =

r∑
νi(µi

◦ + RT lnPi)

...
l∑

νiµi
◦ + RT

l∑
lnPi

νi =
r∑

νiµi
◦ + RT

r∑
lnPi

νi

∑
記号の添字 l, rは反応系­における左辺原系 (left)，右辺生成系 (right)を表します。上式を整理す

ると次式を得ます。

RT

[
r∑

lnPi
νi −

l∑
lnPi

νi

]
= −

r∑
νiµi

◦ +
l∑

νiµi
◦

... RT ln
(PA′)α′ × (PB′)β′ × · · ·
(PA)α× (PB)β × · · · = −(α′µ◦A′ + β′µ◦B′ + · · · ) + (αµ◦A + βµ◦B + · · · )

(5.4.9)

PA，PBなどは各成分気体の平衡状態における分圧。上式の右辺は各成分気体が標準状態にあるときの

原系と生成系の化学ポテンシャルの差で，定温，定圧であれば一定値をとるので，これを−∆G◦
(T,P=1)

とおくと

RT ln

[
(PA′)α′ × (PB′)β′ × · · ·
(PA)α× (PB)β × · · ·

]
= −∆G◦ (5.4.10)

と表せます。∆G◦（標準生成自由エネルギー）は一定値をとるので左辺も一定となり，[ ]内をKP と

おくと

KP =
(PA′)α′ × (PB′)β′ × · · ·
(PA)α× (PB)β × · · · (5.4.11)

KP を平衡定数（equilibrium constant）といいます。

＜質量作用の法則＞『化学平衡が成立しているとき、原系物質の各濃度の積と生成物質の各濃度の積と

の比は一定温度の下において一定である』これを質量作用の法則（law of mass action）といい，1864

年にノルウェーの化学者GuldbergとWaggeが経験則として提案しましたが，(5.4.11)は熱力学から理

論的に導出したことになります。

6反応物と生成物のすべてを標準状態（25 ℃，1 atm）においたときの化学反応。
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　圧力 1 atm，温度 T における標準生成自由エネルギー∆G◦は (5.4.10)と (5.4.11)より

∆G◦ = −RT lnKP (5.4.12)

これが理想気体についての質量作用の法則を表す式です。なお，KP は各気体成分の分圧が平衡状態に

なったときに定まる定数ということからふつう圧平衡定数（partial pressure equilibrium constant）と

呼ばれます。

5.4.3 圧平衡定数KP と温度 T との関係

KP の温度依存性を調べます。(4.2.9)のギブス・ヘルムホルツの式より

∆H = −T 2

[
∂

∂T

(
∆G

T

)]

P

(5.4.13)

この式において∆G=∆G◦=−RT lnKP としたとき，反応エンタルピーを∆H =∆H◦（標準生成エン

タルピー）とおけば，KP の温度に対する変化率を与える式が得られます。

∆H◦ = −T 2

[
∂

∂T
(−R lnKp)

]

P

= RT 2

(
∂ lnKp

∂T

)

P

= RT 2

(
∂ lnKP

∂T

)

P

...
(

∂ lnKp

∂T

)

P

=
∆H◦

RT 2

(5.4.14)

(5.4.14)は定圧平衡式（equation of reaction isobar）と呼ばれます。反応系の圧力が定圧で温度だけが

変化する場合，偏微分は常微分に置き換えることができるので次式となります。

d lnKp

dT
=

∆H◦

RT 2
(5.4.15)

この式はファントホッフの式と呼ばれます。∆H◦がいま考えている温度範囲で一定と仮定した場合は，

上式は容易に積分できて

lnKP =
∆H◦

R

∫
dT

T 2
+ C −→ ln

(
K2

K1

)
= −∆H◦

R

(
1
T2
− 1

T1

)
(5.4.16)

を得ます。ここで K1, K2 は絶対温度 T1, T2 での圧平衡定数です。例えば，ある反応の圧平衡定数が

T1 =500KでK1 =129，T2 =700KでK2 =55で∆H◦は温度によって変化しないとすると，この反応

によるエンタルピー変化∆H◦は上式より

ln
55
129

=
∆H◦

8.3144

(
1

700
− 1

500

)
, ... ∆H◦ = −12404 [ joule ] (5.4.17)

と求められます。現実には∆H◦の温度依存性があるため，それを考慮する (5.4.15)の積分は容易では

ないですが，概算見積もりをする上では (5.4.16)は大変有効な式です。

【蛇足の補足】定圧平衡式 (5.4.14)で，液体の蒸発を扱うときは
::::::::
1成分系であるのでKP の代わりに液体の蒸気圧

P を用い，∆H◦ の代わりに蒸発潜熱 Lを用いて次のように表すことができます。

d(lnP )
dT

=
L

RT 2

この式は (5.3.17)のクラペイロン・クラウジウスの式ですね。

———————————————–
・ex.26：次の反応

CO(g) +
1
2
O2(g) ­ CO2(g)

について，2800 [ K ]，全圧 1 atmにおける圧平衡定数KP =6.443であるとき，CO2 の解離度，反応進行
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度，各成分の分圧を求めよ。 (※ (g)は気体を表す)

・ans.26： CO2 1モルのうち xモルだけが解離しているとすると，反応進行度は ξ =1− xモルとなります。し
たがって，平衡時における系の全モル数は（ex.25も参照）

x +
x

2
+ (1− x) = 1 +

x

2
（モル）

各成分の分圧は「系の全圧 ×モル分率」で与えられます。したがって，各分圧と圧平衡定数は

PCO = 1× x

1 + x/2
=

2x

2 + x
[ atm ]

PO2 = 1× x/2
1 + x/2

=
x

2 + x
[ atm ]

PCO2 = 1× 1− x

1 + x/2
=

2(1− x)
2 + x

[ atm ]





−→ KP =
PCO2

PCOPO2
1/2

= 6.443

これを解いてx=0.30と求まります。したがって解離度x=0.30，反応進行度 ξ =0.7，分圧PCO =0.261, PO2 =
0.130, PCO2 =0.609 [ atm ] //

　
【補足：化学反応と反応熱】化学反応にはそれに伴い発生または吸収される熱量があり，それを反応熱といいま
す。反応熱の符号は慣例上「発熱を正」に，「吸熱を負」にとります。熱力学第 1法則 (∆U =Q−W )では，系
が吸収する熱量Qを正としているので，

:::::::::::::::::::::::::::::::::
反応熱の符号はこれとちょうど反対であることに注意が必要です。反応

熱は反応が定圧下か定積下かによって次のように区別しています。
・定圧反応熱：一定の圧力での気体反応の反応熱。QP と表記。
・定積反応熱：一定の体積での気体反応の反応熱。QV と表記。
原系を 1，生成系を 2とすると一般に次の関係があります。{

定圧反応熱： QP = H1−H2 = −∆H12 = (U1−U2) + P (V1− V2)

定積反応熱： QV = U1−U2 = −∆H12 = ∆U12

(5.4.18)

　通常，化学反応は圧力一定の大気圧の下で行われるので定圧反応熱は反応系のエンタルピーの変化∆H =H2−H1

に等しく，一方，反応系の体積が一定に保たれる場合は系に何ら仕事が行われない（PVによる仕事以外の仕事
は行われないと仮定）ので，定積反応熱は反応系の内部エネルギーの変化∆U =U2−U1 に等しくなります。
　化学反応式において，反応に伴って出入りする熱量を併記したものを一般に熱化学方程式といいます。エンタ
ルピー H は定圧下における系の熱含量を表す値なので，反応の進行に伴い発熱反応では系のエンタルピーは減
少するので ∆H は負となり、一方，吸熱反応の場合は ∆H は正となります。例えば次の定圧化学反応－気体の
水素と酸素の気相反応により液体の水を生成する発熱反応－をとり上げます。

H2(g) +
1
2
O2(g) −→ H2O(l) + 285.8kjoule

発熱反応なので系のエンタルピー変化は∆H =H2−H1 = −285.8kjoule となり，(5.4.18)よりQP = 285.8kjoule。

・標準生成エンタルピー ∆H◦：標準状態（25◦C, 1atm）にある各元素の単体から標準状態にある化合物 1モル
を生成するときのエンタルピー変化（標準生成熱）で，各元素につき，標準状態において最も安定な単体状態の
エンタルピーを 0として基準点にしています。添字 ◦ は標準状態 1atmであることを示します。反応のエンタル
ピー変化は一般に次式で表すことができます。

∆H◦ =
∑

∆H◦(生成物)−
∑

∆H◦(反応物) (5.4.19)

標準生成エンタルピーの値は各種便覧などに載っているのでそれを利用します。例えば次の燃焼反応の反応エン
タルピーを求めてみると

CH4(g) + O2(g) −→ CO2(g) + 2H2O(`)

下表より∆H◦ = −393.51 + 2× (−285.84)− (−74.85− 0) = −890.34 [kjoule/mol ]と求まります。
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表 5.1: 標準生成エンタルピー [kjoule/mol]

CH4 O2 CO2 H2O
−74.85 0 −393.51 −285.84

・標準生成自由エネルギー（標準生成ギブズエネルギー）：標準状態で安定な元素の単体から 1モルの化合物を
生成するときのギブズ自由エネルギー変化。標準状態において最も安定な単体状態のギブスの自由エネルギーを
0として基準点にしています。

∆G◦ =
∑

∆G◦(生成物)−
∑

∆G◦(反応物) (5.4.20)

大きな負値をもつ∆G◦ の化合物はそれを構成している単体元素に比べてはるかに安定ということです。例えば
二酸化窒素 NO2 は ∆G◦=51.84kjoule/mokと正の値をとり，単体窒素 N2 より不安定で水やほかの物質と反応
しやすい性質をもっています。
　ある反応に対する∆G◦はその反応の起こりやすさの目安を与え，(5.4.20)において左辺の∆G◦が負の大きな
値になるほどその反応は起こりやすいことを表します。尤も，それは必ずしも

:::::::::::::::::::::::::::::::
実際にその反応が起こるかどうか

を示すものではありません（無限の時間を考えれば別）。∆G◦が負値でも適当な触媒を用いて反応速度を増して
やらないと

:::::::
事実上反応が進行しないことがあります。これは反応速度論の問題で，熱力学はそこまで踏み込みま

せん。

　さて，二酸化炭素と水から酢酸を生成する反応を見てみましょう。果たしてこの反応は自発的に進むか？

2CO2(g) + 2H2O(`) −→ CH3COOH(`) + 2O2(g) (5.4.21)

表 5.2: 標準生成自由エネルギー [kjoule/mol]

CO2 H2O CH3COOH O2

−394.38 −237.19 −389.45 0.0

ほとんど無尽蔵にある CO2とH2から酢酸ができれば地球温暖化対策やエネルギー問題の上で大変素晴らしいこ
とですが，この反応の標準生成自由エネルギーをみると

∆G◦ = −389.45 + 2× 0− (−2× 394.38− 2× 237.19) = 873.69 [ kjoule/mol ] (5.4.22)

と ∆G◦ > 0となるため，この反応は自発的には起こらないと結論されます（当然この逆反応は自発的に進みま

す）。しかし，人間の努力は大したもので，各種触媒の開発や酢酸生成微生物の発見等により CO2と H2の反応

で酢酸ができる成果が上がりつつあるようです。
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