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本研究の概要：物質の存在と変化，運動は多様である。物質は，変幻自在に姿形を変えているように見える。物質
の運動を規定するものは，一体，何か。近代科学は，数百年にわたって，物質運動の本質を見極めようとしてきた。
その成果の化学的応用は，今日，自らを生み出した自然を支配的に利用する人間活動の根幹を成すまでになった。
このような時代にあって，豊かな物質観を獲得し自然理解を深めることは，化学を学ぶ者にとってさえ，必ずしも
容易ではない。溶液電気化学の基礎研究に関わってきた立場から，何か提案できることはないだろうか。著者らの
問題意識はそこにあった。さて，そういう訳で，本研究では物質が存在し変化する主要な場として溶液をとりあげ
た。そして，あらゆる物質間相互作用に介在する電子の役割に注目し，電気化学の立場から物質の化学的理解を深
めるための統一的視点を提供しようと試みた。この試みは，以下に示す本研究の構成予定に見るとおり，初歩的で
ある。しかも，物質理解のためにすでに確立されたさまざまな視点を再構成しようとするに過ぎない。それでも，
第一章までを扱う本稿を第一断篇として公表したのは，このような著者らの試みを良しとするかどうか等々につい
て，読者諸賢のご批判を仰ぎたいからである。
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ABSTRACT

From a unified standpoint of view, how can we understand the various chemical reactions such as neutralization,

acid-base reaction, oxidation-reduction, precipitation, complex formation, ion solvation and so on?  Although the

substances are often called differently such as acids and bases, oxidants and reductants, molecules and ions, solutes

and solvents, and so on, only electrons in substances play the most important role in chemical reactions.  So, in this

study we will present an electrochemical sketch of ions in solution and offer a fundamental viewpoint to understand

the substances.  This paper only deals with some topics such as substance and energy, chemical equilibrium and

acid-base equilibrium.  Another topics such as oxidation-reduction equilibrium, electrolytic conductivity in solution

and ion-solvent-solvent interaction will be presented in the near future.

［Key words: ion and solvent, acid and base, oxidation and reduction, chemical energy and equilibrium］
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われわれが学ぼうとする化学は，一言で表現するなら
ば，物質の構造，性質及び反応に関する学問である。そ
うではあるが，物質の構造，性質及び反応のいずれの側
面も他と切り離すことはできず，物質はこれらの側面が
互いに密接に関連し総合したものとして，常にわれわれ
の目の前にある。
ある状態における物質の存在，あるいは他の物質との
相互作用及びその結果として起きる物質の変化をその全
体として理解するためには，物質の存在と変化を本質的
に規定するものが何であるかを知らなければならない。
それを知る鍵はどこにあるか。
さて，われわれの身の回りをみるとき，どこに物質は
存在し，変化しているか。実験室を出て，目を自然界に
向けてみよう。地球上における物質の存在と変化を規定
する場は，地圏，水圏及び気圏とよばれる三圏である。
これら三圏は，一般的な意味では物質系としての固相，
液相及び気相に対応している。あるいは，物質の三態と
しての固体，液体及び気体に対応した物質の存在形態を
示していると言ってもよい。重要なことは，地球の地球
たる本質が水圏の存在，すなわち海を圧倒的な中心とす
る広大な水溶液系の存在にあることである。われわれが
広く溶液に注目する理由，その際にとりわけて水溶液中
の物質の存在と変化を溶液系の基本としてきた理由はこ
こにある。
それでは，溶液系における物質の存在と変化に如何に
目を向けるか。第一の視点は，物質変化とエネルギー変
化は同義であること，物質とエネルギーは互いに変換さ
れうることを理解することである。第二の視点は，溶液
中では，いつでも明確に局在した部分電荷をもつ分子，
またはおかれた環境のなかでもつにいたる分子，あるい
はそのほぼ完全な姿であるイオンが，反応において決定
的に重要な役割を果たしていることを理解することであ
る。同種物質間であれ異種物質間であれ，物質間に働く
力の本質には，物質中の電子が関与することに基づく電
気的な相互作用がある。電気化学は，この相互作用を認
識するためにとくに大きな役割を果たしてきた。
本書では，溶液系における物質の存在と変化を上記の
２つの視点から理解するために，全体を２部に分けて溶
液中のイオンに対する電気化学的スケッチ風考察を試み
る。第１部で扱う素材は，酸塩基，酸化還元，電解質溶
液の電気伝導等の基本に関するものである。溶液内反応
の重要な部分を占める若干の事項について，基礎的理解
を深める視点を提供する。第２部ではやや専門的な視点

から，イオン－溶媒－溶媒間相互作用について基礎的理
解を深めるための考察を行う。著者らの行ってきた研究
事例が中心となるので論点は限定されるが，溶液電気化
学に対する基礎的視点を与えうるものとなろう。
われわれの生きている地球上で，あるいは遥か彼方の

宇宙のどこかで，物質は時々刻々に変化している。この
ささやかな小論が，物質の存在と変化に対する若い学生
諸君の化学的理解を深める一助になれば幸いである。

この章で扱う内容は，初歩的なことであり，しかも部
分的な概略に過ぎない。そうであるけれども，初歩的な
ことがある意味で最も本質的であったりすることは，わ
れわれがしばしば経験することである。そういう意味で，
初歩的であるが，第１章以下の議論の前提であり見過ご
すわけには行かぬ若干の事項について，第０章を起こし
注釈する。

０－１　物質の成り立ちに対する基本理解

あらゆる物質は，原子がある特定の仕方で集合してで
きている。原子はまた，それを構成する陽子，中性子及
び電子が別の特定の仕方で集合したものであるが，いま
はそれ以上のことを問わない。ここでは，物質を構成す
る１つの基本粒子として原子を考える。原子の種類は，
それを元素として数えれば，およそ100種類ほどである。
天然元素は約90種にすぎない。一方，この世界に存在す
る物質は，天然物質及び人工の合成物質を合わせて，何
千万という種類のものが知られている。
物質が何であるか，つまり，物質種とでも言うべきも

のは物質の基本単位を構成する原子の組み合わせ方，原
子の種類と数及び原子の空間配列などで一義的に決ま
る。原子の組み合わせ方と物質は１対１で対応する。
それでは，およそ100種類の元素の原子間で起こる集

合の仕方（化学結合）が，物質種の数だけ，何百万ある
いは何千万通りもあるのだろうか。そうではない。原子
と原子とが結合し，物質を構成する基本的な過程は，次
の図0.1に示すように驚くほど単純である。
図0.1中に番号で示した線が意味することは，次の通

りである。

１　原子同士が直接に，無限と言えるほどに多数結
合して物質となる過程。金属結合で生じる金属結

はじめに
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晶や共有結合で生じるダイヤモンドなどの共有結
晶がその例である。物質の種類は少ない。
２，３ 同種あるいは異種の複数の原子が共有結
合して分子となり（２の過程），その分子が分子
間力によって無限と言えるほどに多数集合（３の
過程）して物質となる過程。２の過程で結合する
原子の数は，１個，２個，３個のものから何百万
個，何千万個のものまである。水をはじめとして，
物質の圧倒的に多数のものはこの過程で生じる。
これらの物質の結晶は，分子結晶である。
４，５，６　原子あるいは原子団が所有する電子を
失って陽イオンになったり，新たに電子を得て陰
イオンになったりする４又は５の過程を経て，陰
陽両イオンがイオン結合によって無限と言えるほ

どに多数集合（６の過程）して物質となる過程。
塩化ナトリウムや炭酸カルシウムなどがその例
で，結晶をイオン結晶という。物質の種類は多数
ある。
７　物質の集合体，物質系としての地球に至る過
程。
８　物質の集合体である地球の中で生じたものであ
るが，地球に至る過程とは質的に異なる生命への
過程。
９　生命体を含めた地球内部での物質循環の過程。
10 無限小の世界から原子に至るまでのミクロなレ
ベルにおける物質の構成過程。

11 太陽系，銀河から無限大の宇宙に至る物質の構
成過程。

このように，あらためて物質の構成に関する過程をみ
るとき，われわれは何を感じるだろうか。われわれは，
時として物質存在としての自然の単純さに驚き，また，
時として自然の複雑さ，多様さ（豊かさ）に驚く。しか
し，自然の単純さと自然の豊かさは，２つの別のことで
あったのではない。自然の単純さは，自然の豊かさと一
体である。自然の単純さと豊かさの根底にあるものは，
何だろうか。それは，物質における量的な発展がある段
階まで進むと，物質存在に質的な飛躍がもたらされるこ
と，そして，質的に飛躍した物質の各段階にはそれまで

とは異なる新しい固有の自然法則が貫いているというこ
とである。
ただ１つのイオンに注目するときにも，そのイオンの

背景には全宇宙が存在することを知らなければならな
い。

０－２　力学的エネルギーと電気エネルギー

電気エネルギーに関する議論をあとで展開するうえ
で，ここに述べておきたいことがある。力学と電磁気学
におけるある種の共通性に関するものである。

図 0.1 自然における物質の成り立ち
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（１）加速度について

まず，力学的な運動について考える。いま，静止した
質量 m [kg] の物体に一定の力 f [N = kg m s-2] が働き，
物体が力の方向に等加速度直線運動を始めたとする。こ
のとき，物体が得る運動の加速度をa [m s-2] とすると，

の関係が成立する。時刻 t [s]における物体の速度をvt

[m s-1] とし（t = 0においては，v = vo = 0である），時
刻 t までに物体が移動した距離をΔl [m] とすると，vt

と Δl は以下のようになる。

この間に力 f が物体に与えた仕事 w [N m = J] と物体
が獲得した運動エネルギー u [J] は，以上の式の関係か
らそれぞれ次のように表され，互いに等しいことがわか
る。初速度が０でないときには，力のなした仕事は，物
体の運動エネルギーの増加（新たに獲得した運動エネル
ギー）に等しい。

単位時間あたりの速度変化である加速度とは，単位質
量あたり物質に働いている力であり，運動している物体
が単位距離を移動したときに単位質量あたり獲得する運
動エネルギーに等しい。
以上述べたことは，物体に働く力が地球の重力であり，
加速度が重力加速度 g である重力場において，物体が
自由落下する系にも当然当てはめることができる。この
ことは，次の議論に関係するであろう。

（２）電場の強さについて

適当な電気エネルギー供給源を用いて，平行に置かれ
た２枚の電極 [electrode] の電位 [electrical potential,

electric potential, or simply, potential] （電極電位
[electrode potential]）の差を ΔV [V = J C-1] に設定し
た真空中の電場を考えよう。この電場中を一方の電極か
ら他方の電極まで電荷 Q [C] を有する荷電体が移動した
とする。このとき，電場の中を荷電体が通過することに
よって獲得するエネルギーは Q ΔV [J] である（1 V と
いう電位差が２点間に存在することは，この２点間を1

C の電荷をもつ荷電体が移動したとき，この荷電体に 1

J の仕事が与えられることを意味する）。電場を設定し
た電気エネルギー供給源の立場から言えば，荷電体が獲
得したエネルギーは供給した電気エネルギーに等しい。
ここで，荷電体が獲得したエネルギーを，荷電体の力

学的な運動から考えてみよう。荷電体の質量を m [kg]

とし，電極間の距離を Δl [m] とする。電場の強さを E

[V m-1] とすると，

荷電体は，電場の中で一定の力 f を受けて等加速度運動
をする。

この力がなした仕事（荷電体に与えられた電気エネルギ
ー）は，

荷電体が電極間を時間 t の間に等加速度運動したこと
を考えれば，（１）の議論から荷電体が獲得する運動エ
ネルギーは，

となり，与えられた電気エネルギーに等しいことがわか
る。このように，電場の中で荷電体に与えられる電気エ
ネルギーを，荷電体が行う力学的運動に関連させて理解
することができる。なお，電場が重力場の中にあったと
しても，これまでみた運動を電場によって引き起こされ
る電場の方向の運動に限定すればよいので，重力場の影
響は考えない。また，重力場において重力加速度が一定
であるように，電場の強さが一定である一様な電場を想
定している。

（３） 電位について

以上の議論を飛躍させれば，質量を有する物体に一定
の力が働く場としての地球の重力場における物体の運動
と，重力の影響を受けないとした真空中の電場における
荷電体の運動との間には，ある共通性が存在することに
気づく。その関係を，図0.2に示す。
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図 0.2 地球の重力場中を自由落下する物体と電場中を（－）極に向かって運動する正に
帯電した荷電体（重力加速度 g，電場の強さ E ）

・いずれの場でも，物体及び荷電体には一定の力が作
用している。
・質量に対して重力場がなす仕事は，物体の位置エネ
ルギー（位置に関するポテンシャルエネルギー
[gravitational potential energy]）を減少させる。ポ
テンシャルエネルギ－の減少は物体の運動エネルギ
ーの増加となり，物体の全エネルギーは保存される。
仕事及びポテンシャルエネルギーの変化は，mgΔl

である。
・電荷に対して電場がなす仕事は，荷電体の静電ポテ
ンシャルエネルギー [electrostatic potential

energy] を減少させる。重力場中の運動と同様に，
荷電体の全エネルギーは保存される。仕事及び静電
ポテンシャルエネルギーの変化は，QEΔl である。

さて，図0.2に示した両者の間では，質量と電荷及び
加速度と電場の強さが，以下に示すようにそれぞれ対応
する概念になっていることを確認しておく。
加速度（単位時間あたりの速度変化）

：単位質量あたり物体に働く力，物体が単位距
離移動したときに単位質量あたり獲得する運
動エネルギー（重力場中における単位距離及
び単位質量あたりのポテンシャルエネルギー
の減少）

電場の強さ（単位距離あたりの電位差）

：単位電荷あたり荷電体に働く力，荷電体が単
位距離移動したときに単位電荷あたり獲得す
る運動エネルギー（電場中における単位距離
及び単位電荷あたりのポテンシャルエネルギ
ーの減少）

ただし，加速度と電場の強さに関する上記説明中，（ ）
書きの部分は，互いに対応する概念でないことは明らか
である。まず，その点を注意しておく。しかし，もっと
重要なことは次のことである。
すなわち，電場中の位置AとBには，それぞれの位置

を区別する（その位置におけるポテンシャルエネルギー
の違いを区別する）ための電位という特別の概念がある
ことである。２点AとBの間には，EΔl [V = J C-1] の電
位差 [potential difference] がある（Aの電位は，Bの電
位よりも正）。一方，重力場中ではこれに対応して gΔl

[J kg-1] という表現でAとBの位置を区別する概念はな
く，位置を区別するのは単に高度差 Δl のみである。
一方にない概念が他方にはあるというこの間の事情

は，実は，化学を学び始めたものにとって，電位という
概念の理解を必要以上に難しくする。いったい，電位と
はなんだろうか。その概念を説明することなしにすでに
使用してきた用語であるが，ここに，あらためてその要
点を記すことにする。
重力場であれ電場であれ，これらの場が物体になした
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仕事は，物体のポテンシャルエネルギーを減少させる。
ポテンシャルエネルギーをUとし，電場中で図0.2に示し
た荷電体が一定の力を受けて微小な位置変化を起こした
ときの静電ポテンシャルエネルギー変化を示すと，

負の符号は，正の荷電体が（－）極に向かうことによっ
て，静電ポテンシャルエネルギーのより低い位置に移動
したことを示す。荷電体に対して電場がなした仕事は，
荷電体のUをこの仕事の分だけ減少させる。したがって，
位置AからBまで移動したときのポテンシャルエネルギ
ーの変化は，

位置を示す座標軸 l は，運動の方向（AからBの方向）
に伸びている。
荷電体のポテンシャルエネルギーの変化はその電荷に
比例するから，ここで単位電荷あたりのポテンシャルエ
ネルギーの変化を電位差と定義することにしよう。電位
を V で表すと，

図0.2に示した位置Bの電位は，位置Aの電位よりもEΔl

だけ負である。別の表現をとった繰り返しであるが，電
位差 V（B）－V（A）とは，荷電体が位置AからBまで移
動したときに，荷電体に対して電場がなした単位電荷あ
たりの仕事（正の値）の符号を変えたものである。
電位とは，（13）式の定義に示したように，事実上は，

他から独立したある１点のみに与えられる概念ではな
く，適当な任意の他の１点と組み合わせて，これら２点
間における単位電荷あたりのポテンシャルエネルギーの
差を２点間の電位の差とすることによって初めて意味を
もって定義されうる概念である。ある１点の電位Vは，
絶対的な意味では単位電荷あたりのポテンシャルエネル
ギーであり，ポテンシャルエネルギーUと電荷Qを使っ
て，V=U/Qと定義することができる。しかし，この絶
対的な定義のみでは，われわれは何ものをも知りえない。
電位の絶対値及びポテンシャルエネルギーの絶対値は，
不可知である。
そのことを理解したうえで言えば，電位も電位差も

SI 単位系ではボルト単位で表される。1 V = 1 J C-1であ
る。基準の選択，つまり，いかなる点の電位を０Vとす
るか，あるいは，いかなる点のポテンシャルエネルギー
を０とするかは，まったくわれわれの自由である。常に
注目しなければならないのは，何が基準かということ及
び２点間の差である。適当な他の１点が，基準電極とい
う形でどんな意味をもつことになるかは，第２章で明ら
かにされるだろう。
ところで，先に触れたように，なぜ，地球の重力場に

おいては電場中の電位に相当する概念がないのか。理想
的に地球を質点であると考えれば，重力加速度は一定で
ある（実際上も，地球表面の地点を固定すれば g は一
定の値とみなせる）ので，単位質量あたりのポテンシャ
ルエネルギーの変化 （ΔU/m = - gΔl） に電位差のよ
うな特別な名称を与える必要はなく，単に位置の高度差
をもってポテンシャルエネルギーの差を理解しうるから
であろう。その際，高度０の基準位置をどこに置くかは，
電位基準と同様にわれわれの自由である。海面レベルを
０とすることは，たとえ公の約束事であるといえども，
１つの任意の選択にすぎない。
一方，電場について言えば，電場の強さは，電極間の

電位差（電極間に付加したいわゆる電圧 [voltage]）と
電極間の距離によって自由に変わりうるものである。電
場の強さと位置の差の両方を知らなければ，われわれは
ポテンシャルエネルギーの差を知ることはできない。電
場の強さと位置を併せ代表する概念が電位であり，われ
われはこの電位の差をもっていつでも，単位電荷あたり
２点間にポテンシャルエネルギーの差がどれだけあるか
を認識することができるようになる。なお，電場中に存
在する金属のような導電体中の電位は，導電体中の位置
に依らずどこでも一定である。

０－３　物質とエネルギー及び化学平衡

溶液系における物質の存在と変化に目を向ける第一の
視点として，はじめに述べたように，物質変化とエネル
ギー変化は同義であること（一般的に言えば，物質とエ
ネルギーは互いに変換可能であること）を理解すること
が大切である。溶液中に存在する物質はいかなるポテン
シャルエネルギーを有し，それは物質の反応性の指標で
ある活量 [activity] とどう関係するか，あるいは，化学
反応によって物質が運動し変化するとき，反応に関与す
る個々の物質のポテンシャルエネルギーはそれぞれどう
変化するか。その結果，反応に関与する全物質系のポテ
ンシャルエネルギーはどのように変化し，それは何を意
味するか。化学平衡を，物質変化はエネルギー変化であ
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るという観点から理解するための基礎事項から始めよ
う。

（１） 熱力学が教えること（第一法則）

熱力学は，系がある１つの初めの状態から別の終わり
の状態に変化するとき，系に出入りするエネルギーを問
題にする。系が変化する経路に依らず，その状態に固有
な関数である状態量として，内部エネルギーU [internal

energy] とエンタルピー H [enthalpy] について考える。
物質の内部エネルギーを構成するものは，分子の並

進・振動・回転運動エネルギー，原子間の結合エネルギ
ーを初めとして分子内部で原子核や電子が関与するエネ
ルギー，分子間相互作用のエネルギーなどである。なお，
内部構造をもたず相互作用もしない質点の集合体である
理想気体の内部エネルギーは，温度のみの関数である。
熱含量とも言われるエンタルピーは，内部エネルギーと
体積仕事 PV（Pは圧力，Vは体積）から，次のように
定義される。

UとHは状態量であり，状態が変化すればそれぞれ変化
する。

変化量は，常に，終わりの値から初めの値を差し引いて
考える（初めの値が基準値になること，はじめと終わり
の値だけで決まり経路は無関係であることに注意）。
ΔHとΔUの一般的な関係は，（14）式から，

である。一般に状態変化は，温度T（Tは絶対温度
[absolute temperature]）が一定の条件下で考える。定
温定圧での変化においてはΔP=0 であるから，エンタ
ルピー変化を，

と書くことができる。この式からわかるように，ある化
学反応に伴うエンタルピー変化ΔHは，定圧反応熱（定
温定圧下の反応熱）である。エンタルピーが減少しΔH

が負の値になる反応は発熱反応である。逆に，正の値に

なる反応は吸熱反応である。なお，化学反応に伴う内部
エネルギー変化ΔUを定容反応熱とよぶ。
さて，化学反応は一般に恒温槽中で温度を一定に保ち，
大気圧という一定の圧力のもとで行われる。このとき反
応系が外界（恒温槽）からある熱量ΔQを吸収し，外界
に対して体積膨張による仕事 PΔVとそれ以外の仕事W

をしたとする。熱力学の第一法則（エネルギー保存則）
が教えることは，次式の成立である。

Wは，系が外界に対して行う体積仕事以外の仕事であり，
有効仕事とよばれる。わかりやすく例をあげれば，自然
に起こる物質変化を利用した電池からとり出しうる電気
エネルギーは，この有効仕事の１つに相当する。
ここで，エンタルピーに関する項を（17）式の表現に

改めれば，（19）式は次のように一般化できる。

（２） 熱力学が教えること（第二法則）

次に，熱力学の第二法則に移ろう。エネルギーの保存
を述べた第一法則に対し，第二法則は，自然に，自発的
に，ひとりでに起こる変化の方向を教える。第二法則に
はエントロピー [entropy] Sという新しい状態量が系に
導入され，その内容は次のように表現される。
エントロピーがどういう状態量であるかの説明は，いま
しばらく置くことにする。

この式の等号は，可逆過程の変化に適用される。不等号
は，非可逆過程の変化に適用される。上の式をていねい
に書き直し，少しだけわかりやすくしてみよう。

エントロピーは状態量である。初めと終わりの系の状態
が与えられれば，その状態変化に対するエントロピー変
化ΔSは，系の変化する過程が可逆であるか非可逆であ
るかに影響されない。ΔSは，その過程に依らず一定で
あり，可逆過程で系が吸収した熱量を温度で割り算した
ものに等しい。しかし，変化する過程によって異なるも
のがある。（22）式は，系が可逆過程で変化したときに
吸収する熱量は，非可逆過程の変化で吸収する熱量より
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も常に大きいことを言っている。
このことから得られる最終的な結論として，熱力学の
第二法則は，自然に起こる変化の方向に関し，「自発的
な変化はエントロピー増大の方向にだけ進む」と言う。
どのようにすれば（21）または（22）式にたどり着き，
第二法則が述べることを理解できるか。理想気体が外界
から熱量を受け取りながら行う定温膨張による仕事Wを
例にとって考えてみよう。

《理想気体の定温膨張による仕事から何がわかるか》

n molの理想気体が図0.3に示したように，一定温度で
シリンダー内に閉じ込められている。初めの釣り合いの
状態１（圧力 P1 ， 体積 V1 ，重りの質量 M1 ） から，
重りの質量を少しずつ減少させて，理想気体を体積膨張
させる。終わりの状態２は，（圧力 P2 = 1/4 P1 ， 体積
V2 = 4 V1 ，重りの質量 M2 = 1/4 M1 ）になったときと
する。この変化について考える。

①　理想気体の定温膨張においては，ΔU =０，ΔH =

０，ΔQ = W であること。

理想気体の内部エネルギーは温度のみの関数であり，
定温膨張で変化しない。エンタルピー変化は，（17）式
より，ΔH = ΔU + Δ（PV）である。 理想気体の状態
方程式より，PV = nRT であるから，エンタルピー変
化は，ΔH = ΔU + Δ（nRT）となる。Rは気体定数
[gas constant，約8.31 J K-1 mol-1]であり，物質量と温度
も変化しないから，結局エンタルピー変化はない＊。し
たがって，熱力学の第一法則を述べた（20）式より，Δ
Q = W である。気体を定温膨張させて仕事をさせるた
めには，外界から熱量を供給しなければならない。系が
外界から吸収する熱量は，系が体積膨張し重りを持ち上
げて行う仕事に等しい。
＊ 別の計算で，Δ（PV）= ０であることを示す。

図 0.3 理想気体の定温膨張が行う仕事
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② ΔQ = W であるが，その値は可逆過程と非可逆過程
で異なること。
次に，外界から熱量を吸収しながら気体が行う仕事に
ついて，可逆過程と非可逆過程を比較してみよう。両過
程の仕事に差があっても，①に述べたようにΔQ = W

であり，第一法則に何ら矛盾するわけではない。しかし，
もし両過程の仕事に差があれば，第一法則では説明でき
ない，又は考慮されていない別の事情があることになろ
う。
まず，可逆過程での状態変化を考える。シリンダー内
に閉じ込められた気体は理想気体であり，初めの状態１
から終わりの状態２に至るまで，圧力と体積の間には常

にPV = nRT（ = 一定）の関係が成立する。この関係
を，図0.4に示す。可逆過程とは，この曲線に沿った膨
張過程である。そのためには，重りの質量を無限にゆっ
くりと減少させることによって気体の圧力を無限にゆっ
くりと減少させながら，気体を無限にゆっくりと膨張さ
せなければならない。もちろん，これは現実的には不可
能な操作である。また，ここでは問題にしないが，現実
には摩擦熱の発生などの問題もある。いずれにせよ，熱
力学では，現実にはありえないこの理想化された変化の
過程を扱う。後でわかるように，可逆的な変化の過程で
得られる仕事が最大の仕事であり，このことが重大な意
味をもつことになる。

可逆過程での仕事の量を求めてみよう。一定圧力のも
とで体積膨張があれば，仕事は圧力と体積変化の積とな
る。しかし，いま，圧力の減少と体積の増加は同時に進
行している。そこで，ある圧力のもとで体積が無限小増
加することが，圧力を無限にゆっくりと減少させながら
無限に繰り返されたと考えよう。そうすれば，圧力と体
積は一定の関係で結ばれているから，得られた仕事の量
W，すなわち系が吸収した熱量は，

となることがわかる。V2 / V1 = P1 / P2 = 4であるから，
W = 1.40 nRT = 1.40 P1 V1である。
仕事の量は，次のようにして求めることもできる。図
0.3で気体が膨張するときに，どんな力 f がどれだけの
距離Δl に作用したかを考えるのである（dw = f dl）。
ただし，シリンダー内の気体の圧力は重りの質量mで制
御されているから，f = mg の値は膨張とともに減少し
つづける。シリンダーの断面積をSとすれば気体の圧力
Pは，P = f / S である。またピストンの位置を示す座
標 l の原点を，シリンダーの左端にとれば，気体の体積
は，V = l S となる。したがって，PV = f l = nRT。初
めの状態の位置をl1，終わりの状態の位置をl2とすれば，

図 0.4 圧力と体積の関係，可逆及び非可逆過程で得られる仕事の比較

可逆過程での仕事：V = V1，V = V2，V軸及び曲線が囲む面積

非可逆過程での仕事：V = V1，V = V2，V軸及び階段状矢印が囲む面積



坂本一光・岡崎　敏・李　興洛 11

となり，結論はもちろん一致した。
それでは，次に非可逆過程で変化した場合に得られる
仕事の量を計算してみよう。体積膨張を起こし仕事をさ
せるためには，初めの釣り合いの状態から重りの質量を
減じて圧力を下げなければならない。この操作を図0.4

に示した理論曲線に沿って，無限にゆっくりと可逆的に
行うことは現実にはできない。そこで，少し極端な例で
あるが，まず，いきなり重りの質量をm = 3/4 M1 に減
じて，P = 3/4 P1 で V = 4/3 V1まで膨張させたとする。
このとき到達する状態は，理論曲線上にある。次には，
またいきなりm = 1/2 M1まで減じてそのときの圧力で
膨張させて理論曲線上に至り，最後に m =1/4 M1 に減
じて最終状態に到達したとする。変化の様子は，図0.4

に示されている。この非可逆過程による変化で定温膨張
が行う仕事は，

である。この仕事は，先に求めた可逆過程での仕事1.40

P1 V1よりも小さい。膨張段階をどれだけ増やそうと，
それが有限回数である限り不可逆過程の変化であり，そ
こで得られる仕事が可逆過程での仕事に到達することは
ない。気体が理想的に，可逆的に膨張したときに得られ
る仕事が，最大仕事である。
ここで，これまでとは逆に，重りを重くして定温圧縮
する変化で仕事がどうなるかもみておこう。このとき，
外界から系に仕事がなされ，系は外界に熱を放出する。
仕事の量と熱の量は，互いに等しい。状態２から状態１
への圧縮に必要な仕事は，可逆過程で最小となり（1.40

P1 V1），非可逆過程では，もっと大きくなる。例えば，
1/2 P1，3/4 P1，P1という３段階での圧縮では，11/6 P1

V1となる（確かめよ）。

長い道のりを経て，ようやく（21）式及び（22）式に
立ち戻る準備ができた。両式を，もう一度掲げる。

すでに明らかになったように，理想気体の定温膨張では，
可逆過程の変化においても非可逆過程の変化においても
ΔQ = Wであり，系が吸収した熱量が同じ大きさで系
が行う仕事に変化するという熱力学の第一法則が成立し
た。しかし，両過程の変化の間には，

の関係があった。第一法則の関知しないこの関係は，何
を意味するだろうか。この関係から第二法則を表現する
（21）式あるいは（22）式に至るまでには，まだ少しの
距離がある。それをたどってみよう。以下，例示した理
想気体の定温膨張を念頭において考えを進める。
（23）式のなかでまず注目すべきは，ΔQ（可逆）の

項である。この項は，系の初めと終わりの状態だけで決
まる固有値である。理想化された変化である可逆過程に
関するこの項が，非可逆過程での変化を含めて，１つの
意味をもって系の変化を代表しうるであろう。一方，非
可逆過程に関する項は，系の初めと終わりの状態が決ま
っていても，その間にありうる無数の非可逆的な経路に
応じて常に値が変動する。系の変化に固有な項ではない。
第一に指摘しておきたい点は，これである。
次に，系の変化が可逆過程を通るか，非可逆過程を通

るかによって，変化のあとに残された痕跡にどんな違い
があるだろうか。系の状態の変化は，過程に依らず完全
に同じである。系内に残された痕跡に，違いはない。し
かし，系が外界に対して行った仕事の大きさは異なって
いた。つまり，外界が失った熱量は，可逆過程のときの
方が大きかった。したがって，変化の痕跡は外界に残る。
指摘すべき第二点は，これである。なお，第一点と第二
点を指摘した一般的な意味は，ある変化が起こった結果
をみるときには，われわれは常に系の内と外の両方に目
を向けなければならないということである。
それでは，第二点から考慮することにして，まず外界

に目を向けることにしよう。系の変化する過程が可逆か
非可逆かに応じて，外界が吸収する熱量ΔQ（外界）は
変化する。それは，各過程で系が吸収する熱量ΔQ（可
逆，または非可逆）の符号を変えたものである。先の定
温膨張の例で言えば，系はある熱量を吸収したから，Δ
Q（可逆，または非可逆）＞０である。外界は，各過程
に対応する同じ大きさの熱量を失ったから，ΔQ（外界）
= -ΔQ（可逆，または非可逆）＜０である。ΔQ（可逆，
または非可逆）も，ΔQ（外界）も過程により異なる値
であるが，次の関係は常に成立する。
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しかし，これでは，系が吸収する熱量は外界が失う熱量
に等しいというエネルギー保存則の成立を繰り返してい
るに過ぎず，（23）式から一歩も前に出ていない。
次の問題は，上に指摘した第一点をどう考慮するかで
ある。系が吸収する熱量のうち，系の変化自体に固有な
のはΔQ（可逆）である。非可逆過程の変化においても，
系は可逆過程のときと同じ最終状態に至ることに注目
し，これを使って（24）式を書き直してみる。

何と言うこともない変形のように見える。しかし，両式
のこの関係は，系の内と外の両方に目を向けながら，あ
る系において同一の状態変化が可逆過程で起こるか，あ
るいは非可逆過程で起こるかをはじめて明確に区別でき
る関係になっている。それでも，非可逆過程での変化に
対して，実際には系が吸収していないΔQ（可逆）をそ
のまま用いることは，その表現自体に未解明の問題を残
しているようにみえる。可逆過程に縛られたΔQ（可逆）
という形式では，変化する過程とは無関係に系の状態変
化が有する本質の一面が，まだ直接的には表現されてい
ないのである。その本質の一面が何であり，上記両式の
新たな関係が何を意味しようとするかは，さらに明らか
にされる必要がある。
ここで，ΔQ（可逆）は定温膨張で系が行う最大仕事

であり，その値をすでに計算したことを思い出そう。

（27）式にあるように，ΔQ（可逆）は，確かに系の状
態変化そのものに固有であり，さらに，温度Tの関数で
ある（この（27）式の根底には，言うまでもなく，
PV= nRT の関係がある）。ΔQ（可逆）は，（P1 , V1）
から（P2 , V2）への系の状態変化が起こる温度Tに比例
する。いま新しい関数として，ΔQ（可逆）/ T を導入
しよう。すると，一定量の理想気体の状態変化がいかな
る温度において起ころうとも，この関数は，初めと終わ

りの気体の圧力比 P1 / P2（または，体積比 V2 / V1）だ
けで決まる値をもつ。この値は，圧力または体積の比が
一定であれば，圧力や体積及び温度の個々の値に左右さ
れない一定の値になる（この根底には，もちろん，PV

/ T = nR の関係がある）。この関数によって，どんな温
度においても，気体の圧力または体積の比だけで気体の
状態変化に共通するある一面を示すことができるとすれ
ば，この関数は，気体の存在状態そのものがもつ本質的
一面を直接的に表していると推測できる。この新しい関
数が，系の状態変化がもつ本質の一面を，ΔQ（可逆）
よりもさらに一般的に表現していることは明らかであ
る。結論すれば，ΔQ（可逆）が系の状態変化に固有で
あることの背後には，すでに述べた内部エネルギーとエ
ンタルピーという２つの状態量とは明らかに異質なもう
１つの状態量が隠されていたのである。この状態量は，
エントロピーSとよばれる（dS = dQ（可逆）/ T）。エ
ントロピーの導入とその概念説明にはさらに言葉を重ね
る必要があろうが，先を急がなければならない。
ある状態変化に対するエントロピー変化は，次のよう

に定義される。すなわち，ΔSは，その変化が可逆過程
で起こったと仮定したときに，その過程で系が吸収した
熱量をそのときの絶対温度で割った値とする。したがっ
て，気体の定温膨張では（27）式より，

このエントロピー変化を使って，（25）及び（26）の両
式を書き換えよう。ΔQ（可逆）= TΔS である。この
ΔS は系の状態変化だけで決まり，変化の過程が可逆で
あっても非可逆であっても同じ値，系の変化自体に固有
な値である。S は状態量であることを，改めて注意して
おく。外界におけるエントロピーの変化ΔS（外界）と
区別して，これをΔS（系）と書くことにする。ところ
で，ΔS（外界）はどう表されるか。ここで考えている
外界は，その内部構造や変化などを一切無視できるとし
た温度一定の理想的な熱エネルギー貯蔵タンクである。
このような外界のエントロピー変化は，単に，外界が吸
収した熱量をそのときの絶対温度で割ったものとして表
される。ΔS（外界）は，ΔS（外界）= ΔQ（外界） /

T であり，その値は系の側の状態変化がどういう過程で
起こるかによって変化する。先に，可逆過程と非可逆過
程における変化を区別する関係だと述べた（25）及び
（26）の両式は，ここで最終的に次のようになるだろう。
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この両式は，各過程での変化について，系に実際に起こ
った結果をΔS（系）によって，また外界に実際に起こ
った結果をΔS（外界）によって，それぞれ直接的に表
現している。そのことによって両式は，系の内外を合わ
せた全体の変化が，可逆過程と非可逆過程でどう違うか
を明確に語る。
これが意味することは，以下の通りである。可逆過程
では，気体は最大仕事（W（最大）= ΔQ（可逆） = T

ΔS（系））に対応する熱量を吸収し，恒温槽である外
界は同じ大きさの熱量を失っている。したがって，気体
と外界をふくめた全エントロピーの変化は０である（全
エントロピーは変化しない）。一方，非可逆過程では，
気体の状態変化に伴うエントロピー変化は可逆過程のと
きと同じであるが，外界が失った熱量（最大仕事より小
さい仕事を行うために気体が吸収した熱量）はTΔS

（系）よりも小さい。したがって，気体と外界をふくめ
た全エントロピーの変化は０より大きい（全エントロピ
ーは，初めの状態より増大する）。
可逆過程での変化と非可逆過程での変化がどう違うか
を示したこの関係は，理想気体の定温膨張を一例として
得られた関係であるが，自然界における一般的な物質変
化にも適用できるものである。この関係を一般化するに
あたり，改めて確認しておきたいことがある。１つは，
ある変化をみようとするときには，系と外界の両方の変
化に目を向けなければならないことである。もちろん，
系が孤立していて外界の影響を全く受けないとしてよい
特別な場合があるが，そのときにも外界の影響なしを確
認する必要がある。現実に起こる変化の痕跡は，必ず自
然界に残る。自然界とは，このとき，系と外界を合わせ
たものを指す。もう１つは，可逆過程は理想化された変
化の過程であり，現実には存在し得ない過程だというこ
とである。自然の変化，自然に自発的に起こる変化はい
つでも，非可逆過程を通って起こっている。
この小節を終えるにあたり，（30）式への道をもう一

度たどれば，非可逆過程においては，

であった。これは，ΔH =０である理想気体の定温膨張
を例として導かれた関係であった。したがって，ΔH =

０ではない一般的な状態変化においては，（20）式より

わかるように，右辺の項〈 ΔW（可逆）- ΔW（非可逆）〉
を〈（ΔH + ΔW（可逆））-（ΔH + ΔW（非可逆））〉
としなければならない。けれども，結果は何も変わらな
いことは明らかである。
非可逆過程を通る自然の変化で得られる仕事がいつで

も可逆過程で得られる最大仕事より小さいことは，実は
そのことによって，この差が系と外界を合わせた自然全
体のエントロピー増大をもたらすことを表している。自
然は，物質系がある状態から別の状態へ自発的に変化す
るとき，その変化が非可逆過程を通ることによって自然
全体のエントロピーが増大する道を常に選択する。自然
は，この法則を貫く。なお，付け加えれば，エントロピ
ーとは物質系の乱雑さ（物質系がとりうる微視的な存在
状態の自由度の大きさ）の指標となるものである。
以上に述べたことから，（29）式と（30）式の意味を

一般化すれば，それは，「自然の変化は一方向にだけ，
すなわち，エントロピーの増大する方向にだけ進む」と
いうことである。われわれは，熱力学の第二法則を簡潔
に示した（21）式に，いま最終的に到着した。

ある変化について現実にあり得ない可逆過程を仮定し
て考察した結果が，どうして現実に非可逆過程で起こる
変化を考察するときに役に立つのか。問題を整理しなが
ら，考えてみたい。
そのまえに，可逆過程 [reversible process] と非可逆

過程 [irreversible process] についてもう少し考えてみ
よう。理想化された変化の過程である可逆過程は，平衡
状態からのずれが無限に小さい状態を保ちながら変化す
る道すじのことである。理想気体の定温膨張が可逆過程
で起こるとき，気体は常にPV = nRT の関係を保ちな
がら膨張する。このとき，気体が外界に対して行う仕事
（有効仕事）は最大になる。逆に言えば，最大仕事を行
いながらでなければ，気体は可逆過程で変化しているこ
とにならない（この点は，見落としてはならない重要点
である）。非可逆過程でえられる仕事は，この最大仕事
よりも常に小さい。
外部との間に物質及び熱の出入りがない孤立系で自然

に起こる変化の方向は，必ず，非平衡状態から平衡状態
へ変化する方向である。一般的な表現をすれば，不安定
状態から安定状態への，あるいはエネルギーの高い状態
から低い状態への変化であり，その逆の変化は自然には
起こり得ない。最終的に到達する平衡状態は，そのまま
ではもはやそれ以上変化することのない安定状態であ
る。この非平衡状態から平衡状態への変化で何が生みだ
されるか。われわれは，それを可逆過程と非可逆過程で
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考察することになる。
さて，可逆過程とは，常に平衡状態を保って最大仕事
をしながら変化する過程のことである。平衡状態を保ち
ながら変化してゆくとは形容矛盾であるが，これは，わ
れわれの頭のなか以外に現実には存在しない理想化され
た過程である。この過程では，系の状態変化だけで決ま
る最大仕事が生みだされる。変化の総結果は，系の状態
変化，外界の変化及び最大仕事であり，全エントロピー
は変化しない。一方，非可逆過程が通る経路は，論理的
には，無数に考えることができるが，それに応じてこの
とき生みだされる仕事 W（非可逆）は，０ ≦ W（非可
逆）＜ W（可逆）である。総結果は，可逆過程のとき
と同じ系の状態変化，可逆過程のときとは違う外界の変
化，０である場合をふくめて最大仕事より小さい仕事及
び全エントロピーの増加である。系の状態変化は同じで
あること，つまり，W（非可逆）＜ W（可逆）に基づ
く全エントロピーの増大の原因は外界（系の外）で生じ
ていることをいま一度指摘しておく。非平衡状態から平
衡状態への変化について，現実にありえない可逆過程を
仮定して考察した結果が，無数にあるという非可逆過程
で起こる変化を考察することに役立つ根拠はここにあ
る。もちろん，これは，ある変化が自然に起こるとき，
無数にありうるという非可逆過程のなかから，いつでも
自然はただ１つのものを選びとるではないかという疑問
に答えるものではない。それとこれとは，おのずと別の
問題である。

（３） ギブズ自由エネルギーと平衡

これからは，すでに述べた内部エネルギーU，エンタ
ルピーH 及びエントロピーSという状態量を使って，化
学反応において物質が変化する系の考察に入る。ここで
新たに，自由エネルギー [free energy] とよばれる状態
量が登場する。自由エネルギーには，他の状態量を用い
て次のように異なる形式で定義されるヘルムホルツ
[Helmholtz] の自由エネルギーAと，ギブズ [Gibbs] の自
由エネルギーGがある。

一般に化学反応による物質変化に注目するとき，われ
われは化学反応系（一般に反応物及び生成物を含む反応
物質系）を恒温槽に入れて温度を一定に保つ。そのとき，
反応系を体積一定のボンベなどの容器に密閉してあれば
定温定容下の反応を考えていることになるし，容器が密

閉系でなければ反応系は大気圧下（普通，１気圧とする）
にあるから定温定圧下の反応として扱うことになる。そ
れぞれの条件下での自由エネルギー変化は，次のように
なる。

化学反応は，定温定圧下で取り扱うのが普通であるから，
これ以降，自由エネルギー変化はΔGを考察の対象にす
る。
さて，物質A，B，C，Dが関与する次のような化学反

応系があるとしよう。この反応は，最初の状態（具体的
には，調製された溶液中でA，B，C，Dの各物質の初濃
度がいくらであったかというようなこと）に応じて，右
向きにも（正反応の方向）左向きにも（逆反応の方向）
進みうる可逆反応であるとする。反応速度は，与えられ
た条件下で，必要にして十分なある大きさをもっている
ものとする。

初めの状態が与えられたときに，われわれが知りたいこ
とは，

①　反応は起こるか，起こらないか。
②　起こるとすれば，左右どちらの方向に，どこまで
進むか。

③　これらの判定は，何をもって可能か。

ということである。これらの問いに答えることが，本小
節の課題になる。
反応が左右いずれの方向であれ起こるときには，反応

系の初めの状態は非平衡状態にある。この状態から平衡
状態に向かって変化する過程は実際には非可逆的でしか
ありえないが，可逆過程で変化する場合と理論的に比較
して，どういうことがわかるか解明しなければならない。
これを第一の考察としよう。次には，反応が非可逆的に
進んで最終的に到達する状態，もはや反応系にそれ以上
の変化がみられなくなる状態，すなわち，化学反応にお
ける化学平衡の状態とはいかなる状態のことか，その状
態は反応に関与する物質の存在状態とどう関係するかを
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明らかにする必要がある。これが，第二の考察になろ
う。
なお，平衡状態においても，反応物系（反応式の左辺
に書いた物質である反応物の系）から生成物系（同様に，
右辺に書いた物質である生成物の系）への変化及びその
逆の変化は，ある大きさ（０でない）の速度で起こって
いる。化学反応が静止しているわけではない。正逆の両
反応が互いに釣り合って，正味の物質変化がない平衡状
態が保たれているのであるが，反応速度に関する議論に
はここでは立ち入らない。また，可逆過程とは，平衡状
態からのずれが無限に小さい状態を保ちながら変化する
道すじのことであるから，化学反応系は，平衡状態にお
いてはじめて可逆変化をしている（ごく微小な物質の変
化で反応の方向を逆転できる）ことになる。さらに，右
向きまたは左向きに反応が進むときにも，それがいかな
る大きさの速度で進むかが実際には問題になるが，ここ
で行う議論はただ，進むとすればどちら向きにどこまで
進むかということに答えるだけである。

●　第一の考察

ここでは，化学反応における状態変化を可逆過程と非
可逆過程で比較し，何がわかるかを述べる。状態変化の
設定は，一般的には初めと終わりの状態が異なってさえ
いればそれでよいが，（35）式の問題設定に従い，先ず
は，次のように想定する。
・化学反応系：
定温定圧下での溶液内反応とする。
・初めの状態１：
化学反応に関与するすべての物質の濃度と溶液の体積
が与えられていて，全物質系の状態は，（H1 ，S1 ，
G1 = H1 - T S1 ）で記述できるとする。
・反応の方向：
左右いずれの向きか不明であるが，状態１は非平衡状
態であり，平衡状態に向かって実際に反応が起きるも
のとする。
・終わりの状態２：
初めの状態１から平衡状態に向かって進んだ任意の状
態とする。最終の平衡状態でもよい。全物質系の状態
は，（H2 ，S2 ，G2 = H2 - T S2 ）である。

・その他の条件及び注意：
状態１から状態２への変化は，反応が自然に起こる方
向の変化である。状態１から状態２へ変化するとき，
系は外界に対して体積仕事以外の有効仕事を行う。そ
れに必要な工夫は，系の変化や恒温槽の状態に無関係
である。状態１から状態２への全物質系の状態量変化

は，ΔH = H2 - H1 ，ΔS = S2 - S1 ，ΔG = （H2 -

H1） - T（S2 - S1） = ΔH - TΔS で表される。状態
１から状態２への変化で起こる各物質の物質量変化の
間には，化学反応式に示された量的関係を満足する化
学量論的関係 [chemical stoichiometry] が成立する。

状態変化に関する（19）式を思い出してみると，

この関係は，（35）式の反応系が実際にどちらかに進む
とき，外界から熱量ΔQを吸収し，外界に対して体積膨
張による仕事 PΔVとそれ以外の有効仕事 W をしたと
きのエネルギー保存則の関係になる。前の小節では，理
想気体の定温膨張を例にして，この関係が可逆過程での
変化と非可逆過程での変化でどう違うかを考察した。そ
の結果を，化学反応系の変化に適用すれば，何がわかる
だろうか。まず，理想気体の定温膨張ではΔH = ０だ
が，ここでは一般に０ではないことに注意する。有効仕
事は，化学反応系においても可逆過程での変化の際に最
大となり，可逆過程の変化には必ずこの最大仕事の項が
伴うことにも注意する。ΔS に関する関係式には，あと
の議論のため，T を乗じている。外界に関する項だけに
（外界）と添えて系に関する項と区別しまとめると，
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系と外界を合わせた全体のエントロピー変化の関係式
を，反応系の状態変化に伴うギブズ自由エネルギー変化
ΔG = ΔH - TΔS を用いて書き直すと，

同じ結論は，当然のことながら，熱力学の第一法則《
（19）式：ΔQ = ΔH + W 》及び第二法則《（21）
式：ΔS ≧ΔQ / T 》から，ただちに，TΔS ≧ΔH +

W の関係として導かれる。こうして，定温定圧下での
化学反応から得られる有効仕事が，反応に関与する物質
系のギブズ自由エネルギー変化といかなる関係にあるか
がわかる。１つの式にまとめておくと，

可逆過程での変化には，必ず，最大有効仕事が伴う。
その値は極限的な最大値であり，物質系に起こったギブ
ズ自由エネルギー変化の符号を変えたもの，すなわち物
質変化によって物質系の束縛から解き放たれたエネルギ
ー《 -ΔG 》に等しい。非可逆過程の変化で得られる有
効仕事は，このエネルギー《 -ΔG 》より常に小さい。
いずれの場合にも，物質変化によって物質系から解放さ
れたギブズ自由エネルギー《 -ΔG 》が，有効仕事に変
化している。ギブズ自由エネルギーは，定温定圧下の化
学反応によって物質から解放されうるエネルギーであ
る。自由エネルギーとよばれる所以は，そこにある。な
お，物質のギブズ自由エネルギーG は G = H - TS で表
されるから，物質の存在状態が変化してそのエンタルピ
ーHが減少しエントロピーSが増加すると，物質のギブ
ズ自由エネルギーは減少することになる。それは，物質
がより安定な状態になること，反応における能動性を失
うことを意味するだろう。活量 [activity] とよばれる物
質の能動性については，後ほど触れる。
ここで，念のために，これまで述べたことを確認し，

その他の注意をしておこう。
（36）～（38）式は，ただ単に，ギブズ自由エネルギー
変化と有効仕事の関係を示しているだけではない。これ
らの式は本来，その関係を含めて，熱力学第二法則をギ
ブズ自由エネルギーによって表現したものである。よく
理解しておかないと，これらの式が独り歩きしはじめる。
例えば，それ自体はエネルギー保存則でもある可逆過程

での関係《 -ΔG = W（可逆）》が残像として定着して
いるにすぎない程度の理解だと，それと比べて《 -ΔG

＞ W（非可逆）》という関係はエネルギー保存の第一
法則に反するのではないかと錯覚したりする。物質系の
ギブズ自由エネルギー変化で生じたエネルギー《 -ΔG

》 の行方を探して，残りのエネルギーを外界が熱とし
て吸収したとすれば反応熱ΔHが一定であることに矛盾
するなどと，迷路に陥ったりする。しかし，これは，学
び始めたときには誰にでもあるつまずきである。つまず
きを恐れることはない。何かをしようとしないものは，
つまずかないのだから。大切なことは，つまずいたとき
には，基本に立ち返ることである（それは，熱力学の世
界に限らないことであるけれども）。基本に返れば，系
が解放したギブズ自由エネルギー《 -ΔG 》と系が行う
仕事Wの差《 -ΔG - W 》は，系と外界（恒温槽）を合
わせた全体のエントロピー変化に要したエネルギー《T

ΔS + TΔS（外界）》に等しいことがわかる。可逆過
程の変化ではその差は０であり，全エントロピーは変化
しない。非可逆過程の変化で生じる差は，全エントロピ
ーの増加になる。それだけのことであるが，これらの全
体像を理解するために，これまでに出てきた熱力学の関
係式を整理しておこう。
①　自然の変化で，全エントロピーが増加するのはなぜか。
（系が吸収する熱量の関係：第一法則）
ΔQ（非可逆）= ΔH + W（非可逆）＜ ΔQ（可逆）
= ΔH + W（可逆）= TΔS

（外界が吸収する熱量と系が吸収する熱量の関係：第一法則）
ΔQ（外界）= - ΔQ（可逆）= - ΔH - W（可逆）
= T ΔS（外界） 〈可逆〉
ΔQ（外界）= - ΔQ（非可逆）= - ΔH - W（非可逆）
= TΔS（外界） 〈非可逆〉

（全体のエントロピー変化の関係：第二法則）
ΔS + ΔS（外界）= ΔQ（可逆）/ T + ΔQ（外界）/

T =（ΔQ（可逆）- ΔQ（可逆）） / T = ０ 〈可逆〉
ΔS + ΔS（外界）= ΔQ（可逆）/ T + ΔQ（外界）/

T =（ΔQ（可逆）- ΔQ（非可逆）） / T

=（（ΔH + W（可逆））- （ΔH + W（非可逆）））/ T

=（W（可逆）- W（非可逆））/ T ＞０　　〈非可逆〉
②　第二法則は，ギブズ自由エネルギー変化とどう関係
するか。

T ΔS + T ΔS（外界）= T ΔS + （ - ΔH - W（可
逆））= -ΔG - W（可逆）= ０　　　　　　　〈可逆〉
T ΔS + T ΔS（外界）= T ΔS +（ -ΔH - W（非可
逆））= -ΔG - W（非可逆）＞ ０　　　 〈非可逆〉
③　物質系のギブズ自由エネルギー変化で生じたエネル
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ギーはどこへ行ったか。
上記②の関係から，いずれの過程においても，
T ΔS + T ΔS（外界）= T ΔS - ΔH - W = - ΔG - W

の関係が成立していることがわかる。すなわち，
- ΔG = W + T ΔS + T ΔS（外界）

である。物質系から解放されたギブズ自由エネルギーは，
有効仕事と全エントロピー変化に使われる。非可逆過程
では必ず，- ΔG ＞ W で，全エントロピーは増加する。
④　有効仕事の大きさは，系及び外界が吸収する熱量を
変える。
系が吸収する熱量は，
ΔQ = ΔH + W

である。有効仕事が大きくなるほど系が吸収する熱量も
大きくなり，可逆過程で最大となる。しかし，系の ΔS

は可逆過程で吸収する熱量で決まる値であり，常に一定
である。一方，外界が吸収する熱量は，系が吸収する熱
量の符号を変えたもので，
ΔQ（外界）= - ΔQ = - ΔH - W

である。外界が吸収する熱量は，有効仕事の減少ととも
に増大してW = ０で最大になる。このとき，T ΔS（外
界）も最大になる。最大値はいずれも，- ΔHである。
⑤　エネルギー保存は，系と外界（恒温槽）の間でやり
取りされる熱の出入りを含めて成立している。

以上の関係を，次の図0.5にまとめた。ΔHとΔSの正
負は不明だが，考え方には影響しない。ただし，ΔG =

ΔH - T ΔSは，必ず負の値である（後述の（39）式を
参照のこと）。
それにしても，温度を一定に保つ恒温槽の存在は，あ

まりにも当然のことであるため，かえってわれわれの目
から消えることさえある。恒温槽は，熱の出入りやそれ
に伴うエントロピーの増減があっても内部の変化は常に
可逆的であり，かつ一定の温度を保つ理想的熱源とされ
ている。物質の自由エネルギーに例えて言えば，エンタ
ルピーの増減をエントロピーの増減で速やかに補償しな
がら，温度を変えずにその自由エネルギーを一定の値に
保っているようなものである。その仮想された働きは，
偉大である。なお，これまで外界である恒温槽とか，系
が外界に対して行う仕事とかの表現をした。しかし，恒
温槽が仕事を受け取るわけではないことを蛇足してお
く。有効仕事の取り出しは，それ自体が系の状態変化や
恒温槽に影響を及ぼさないように行われるとしている。
なお言えば，主に物質変化に注目して化学反応を研究す
るとき，有効仕事が問題になることは通常むしろまれで
ある。実際の化学反応は，有効仕事０で行われることが
多い。もちろん，電池のように，自然に起こる化学反応
から有効仕事としてのエネルギーを取り出そうというと
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図 0.5 可逆過程と非可逆過程で進行する反応の熱力学パラメータの関係
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きには，物質変化，有効仕事の大きさ，さらにその仕事
の取り出し方のすべてが問題になるであろう。
長い確認と注意を終えるにあたって，次のような問題
を考えてみよう。

（Q.１） 理想気体の定温膨張をW = ０で行う過程は，
いかなる過程か。また，熱力学パラメータの関係はどう
なっているか。
（A.１） 真空中への気体の拡散は，自然に起こる変化
であり，このとき気体は仕事をしない。図0.3の状態１
で，ピストンを保持している重りを取り去れば，それと
同じことが起こる。気体は，状態２へ向かって非可逆的
に膨張する。系が吸収する熱量は０である（ΔQ = ΔH

+ Wで，いずれの項も０）。外界が吸収する熱量も０で，
外界のΔS = ０になる。状態１から２への変化におけ
る系のΔS は，最大仕事を行う条件のもとで可逆過程の
変化からすでに求めた値になる。ΔS = n R ln（P1 /

P2） である。これは，全エントロピー変化でもあり，
増加している。この状態変化は，ΔG = ΔH - T ΔS =

- T ΔS ＜０の変化であり，自発的に起きる。
（補足）なお，仕事なしに起こる理想気体の真空中への
非可逆的膨張は，図0.3の気体が入ったシリンダーだけ
の系を恒温槽やその外の外界と切り離し，孤立した断熱
状態にしておいても，定温で起こる。しかし，その断熱
状態で重りをつけて仕事をさせることもできる。そのと
きには外界から熱を吸収することはないから，事情が異
なる。W = -ΔHの関係を満たすように，気体のエンタ
ルピーが低下する。内部エネルギー自体も，低下する。
気体の温度が下がるということである。このことから，
圧縮された気体が大気圧の下で急激に非可逆的な膨張を
するとき，温度が低下する現象を説明することができる。
この場合には，系と外界の間には熱の出入りがあるが，
熱平衡は保たれていない。気体が大気圧に抗して膨張す
るときに行う仕事が，外界からの熱で補償されていない
のである。熱力学は，注目する系と熱源（恒温槽）がそ
の外の世界とは孤立している状態を設定し，定温下での
系の変化を可逆過程と非可逆過程で考察する。そこで得
られる結論は，さまざまな条件下で起こる実際の変化に
も応用できる。

（Q.２） ΔQ = ΔH + W という式をみると，系は，
外界から一定量以上の熱量を吸収すれば，ΔQ - ΔH =

W に相当する仕事をするのではないか。仕事を行うエ
ネルギーは，外界からくるのではないか。
（A.２） 確かに，定温で系が吸収する熱量は，系が外

界に対して行う仕事が大きくなればそれだけ大きくな
る。熱力学の第一法則が，それを教える。しかし，そう
なるのは，その条件下で系内にギブズ自由エネルギー変
化が負となるような変化の可能性が存在するときに限ら
れる。その可能性がなければ，外界からの熱の吸収自体
が起こらない。例えば，使い切った電池が，同じ温度の
恒温槽から熱量を吸収して電気エネルギーを生み出すと
いうようなことはない。- ΔG = W + T ΔS + T ΔS

（外界）の関係は，ΔG ＜０であるときにのみ，- ΔGよ
り小さい仕事と全エントロピーの増加がもたらされると
言っている。また，外界から断熱状態に置かれた電池が，
外界から熱を吸収することなく電気エネルギーを生みだ
すことができるのも自明である。ただし，このときには
系内の温度は一定に保たれず，熱力学パラメータの変化
は複雑である。それでも，物質系から自由エネルギーが
解放され，有効仕事が行われ，全エントロピーが増加し
ていることには変わりはない。

（Q.３） 自然に起こる電池の反応から，最大有効仕事
として最大電気エネルギーを取り出す方法は，どのよう
なものか。また，最大電気エネルギーは，電池の起電力
とどう関係するか。（この問題は，本小節の後半と第２
章を学んだあとで，もう一度考えること）
（A.３） 電池反応を無限にゆっくりと起こすことがで
きれば，可逆過程での変化となり，最大有効仕事が得ら
れる。電池から電気エネルギーが取り出されるときには，
電池は電気エネルギーを使って仕事をさせる装置（負荷）
と回路を形成している。電池反応は，正極及び負極と物
質との間に電子の授受が行われる酸化還元反応である。
流れる電流の単位はアンペア [A] で，1 A = 1 C s-1であ
ることからわかるように，電流値は反応の速さでもある。
したがって，大きな電流が流れるほど，反応の非可逆性
は大きく，取り出せる電気エネルギーも小さくなる。反
応を無限にゆっくりと起こすためには，電気抵抗を無限
に大きくすればよい（そういう使い方で，電池が現実に
用をなすかどうかはもちろん別の問題である）。ここで，
電池の起電力（正極と負極の間の電位差）をE [V]（E

＞０），電池反応に関与した電子をn [mol] とする。この
電位差の間をn molの電子が負極から正極に向かって移
動したときに減少する電子の静電ポテンシャルエネルギ
ーの総計は，n F E [J] （Fはファラデー定数で，1 F =

96485 C mol-1）となる。このエネルギーが，最大電気エ
ネルギーとして利用されうる。このときの電池反応系の
ギブズ自由エネルギー変化をΔGとすると，ΔG = - n

F Eとなる。ただし，これは起電力が一定の値を保ちな
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がら，可逆過程で反応が起こると仮定したときの関係で
ある。現実の非可逆過程では，起電力が低下するから，
同じ物質量の電子が反応に関与しても取り出せる電気エ
ネルギーは小さくなる。
以上，化学反応において物質系のギブズ自由エネルギ
ーが解放されるとき，ギブズ自由エネルギー変化は有効
仕事及び全体のエントロピー変化といかなる関係にある
かを述べた。次には，これらの関係から，物質系のギブ
ズ自由エネルギー変化は，反応が進む方向について何を
語るかを明らかにしなければならない。そのまえに，
（36）及び（37）の両式，あるいは両式を１つにまとめ
た（38）式の表現形式に目を留めておこう。（36）式は，
可逆過程の変化では全エントロピー変化が０であること
と同義である。また，（37）式は，非可逆過程の変化で
は全エントロピーが増加することと同義である。これら
の両式は，（38）式にまとめられる。いずれも同義であ
ることの変形であるが，これらの式では，外界のエント
ロピー変化の項を，T ΔS（外界）= - （ΔH + W ）
に基づき，各過程に対応する - （ΔH + W ）の項で表
現している。ギブズ自由エネルギー変化や，それを構成
するエンタルピー及びエントロピーの変化は，反応系内
の物質変化そのものの指標である。これらの指標を用い
れば，系内の物質変化を直接的に表現できる。その意味
で，これらの式は，物質系への注目を一歩前進させた表
現になっていることに注意したい。しかし，物質系の自
由エネルギー変化だけに注目するためには，系が外界に
対して行う有効仕事との関係をどう清算すればよいかと
いう問題が残っている。
それでは，ギブズ自由エネルギーの変化は，反応の進
む方向について何を語るのか。物質系が有するギブズ自
由エネルギーは，化学反応を通して，有効仕事に変換す
ることができる。化学反応で変化する物質のエネルギー
がギブズ自由エネルギーで表現できるものであるなら，
自然に起こる変化の方向は，必ず物質系のギブズ自由エ
ネルギーが減少する方向（ΔG ＜０の方向）でありそ
の逆ではあり得ないことは，自明の原理とみえる。ある
いは，ある反応が自然に起こるとき，最大有効仕事が得
られる可逆過程を想定すれば，W（可逆）は必ず正の値
である。非可逆過程で得られる仕事はそれより小さいが，
最小値でも０である。（38）式より，ΔG ≦ - Wである
から，ΔG ＜０はこのことからも当然のことであるよ
うにみえる。しかし，自明あるいは当然と言うことは，
必ずしも証明したことではない。熱力学の第一法則と第
二法則に基づいた証明が必要である。
ある反応が，自然に，非可逆的にある方向に向かって

進むとする。このとき有効仕事を取り出す工夫を何もし
なければ，反応は，黙っていてもW = ０で起こる。熱
力学の第二法則は，それ自体が第一法則からの帰結であ
るが，自然に起こる変化の方向はエントロピー増大の方
向であることを，次のように言う。

T ΔS + T ΔS（外界）＞０

T ΔS（外界）= ΔQ（外界）= - ΔQ（系）であり，Δ
Q（系）= ΔH + Wであるから，W = ０であれば，T

ΔS（外界）= - ΔH となる（外界が吸収する熱量及び
外界のエントロピー変化は，この反応系で外界がとりう
る最大値である）。そうすると，反応が自然に非可逆的
に進んでいる方向は，T ΔS + T ΔS（外界）= T ΔS

- ΔH = - ΔG ＞ ０ の方向であることがわかる。すな
わち，

この証明は，外界を考える束縛から，われわれを最終的
に解放してくれる。これからは，対象とする物質系の状
態変化に伴う自由エネルギー変化だけに注目すれば，実
際に起こる反応変化の方向を予測できる。ある方向への
状態変化を想定したとき，

①　ΔG ＜ ０であれば，反応は，想定した方向へ自
然に進む。
②　ΔG ＞ ０であれば，反応は，想定した方向とは
逆の方向へ自然に進む。
③　ΔG ＝ ０であれば，反応は平衡状態にあり，ど
ちらの方向へも変化しない。

しかし，ここにも注意して確認しておくべきことがあ
る。１つは，これからは物質系の自由エネルギーがどう
変化するかだけに注目すればよいといったが，先に指摘
したように，外界のことを忘れ去ってしまうと，不要な
混乱に陥ることがあるということである。系内に集中で
きるのは，有効仕事やそれに関係する系外のエントロピ
ー変化の項を，すべて系外の出来事として切り離しても，
系内の結果に変わりはないからである。系内の考察に専
念することと系外の存在を忘れることは，２つの別のこ
とである。熱力学の基本法則は，系内と系外を合わせた
全体を貫いているのである。もう１つは，これと関連す
るが，物質系のエントロピー変化と系と外界を合わせた
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全体のエントロピー変化を混同してはいけないことであ
る。ある反応についてある方向への状態変化を考えたと
き，そのギブズ自由エネルギー変化が負であれば，反応
は必ずその方向へ自然に進む。- ΔG = W + T ΔS + T

ΔS（外界）であり，非可逆過程では必ず - ΔG ＞ W

である。したがって，ΔG ＜０であれば，有効仕事の
大小に関係なく，T ΔS + T ΔS（外界）＞０となるか
らである。ギブズ自由エネルギー変化から反応の進む方
向を考えるとき，下記の点に注意する必要がある。
①　ΔS ＞０で物質系のエントロピーが増大しても，
ΔG ＜０ であるとは限らない。
・ΔH ＞０の吸熱反応でΔH ＞ T ΔS のときに
は，ΔG ＞０ である。
・吸熱反応でも，ΔH ＜ T ΔS のときには，ΔG

＜０ である。
②　ΔH ＜０で発熱反応であれば，ΔG ＜０ である
とは限らない。
・ΔS ＜０ でエントロピーの減少が大きいときに
はΔH ＞ T ΔS となり，ΔG ＞０ である。
・ΔS ＜０ の反応でもエントロピーの減少が小さ
く，ΔH ＜ T ΔS のときには，ΔG ＜０ である。

③　ΔS ＞０でΔH ＜０であるならば，ΔG ＜０ で
あり，反応はその方向に自然に進む。

これまでに行った考察から，ギブズ自由エネルギー変
化を知れば，自発的に反応が進む方向を明言できるよう
になった。自然に起こる化学反応は，そのまま進行させ
れば，やがて化学平衡の状態に到達する。平衡状態とは
いかなる状態で，それは物質の濃度をはじめとする存在
状態とどう関係するか。ようやく，第二の考察に移ると
ころまできた。

●　第二の考察

それでは，平衡状態の考察に入ろう。ギブズ自由エネ
ルギーは，有効仕事に変化する。状態１から状態２への
変化を考えたとき，必ず最大有効仕事が得られる可逆過
程での変化を仮定しても仕事の大きさが０であれば，す
なわち，ΔG = ０であれば，状態１と２の間には化学
平衡状態が成立している。化学平衡の状態にある物質系
からは，もはや有効仕事は得られない。平衡状態は，与
えられた条件下で変化する物質系が最終的に到達する状
態である。これは，もちろん，個々の物質がその物質の
最終状態になったということを意味しない。他の条件下
で他の物質と共存したとき，その同じ物質が別の反応で
さらに変化する例はいくらでもある。

さて，いま述べたことはその通りなのであるが，ある
疑問をもたないだろうか。状態１が，仮に平衡状態であ
ったとする。状態２には，普通ならば平衡状態からずれ
た状態が設定されるのではないか。すると，この状態変
化に伴うギブズ自由エネルギー変化はΔG ＞ ０ となる
ではないか。したがって，反応は状態２から状態１へ自
然に進むということにならないのだろうか。あるいは，
そもそも，ある状態が平衡状態であることがどうしてわ
かるのか。平衡状態について，ギブズ自由エネルギー変
化から何をどのようにして得ることができるのだろう
か。そういう疑問である。
これは，もっともな疑問である。化学反応系における

状態変化の具体的な設定方法について，これまで何も述
べていないのだから。まず，そのことから始めよう。
化学反応系における状態変化の考え方は，化学に特有

である。状態変化について化学反応系で実際に考えなけ
ればならないことは，例えば，反応に関与するすべての
物質の濃度がわかっているというように，ある１つの状
態だけが与えられたときに，この反応系に何が起きるか
という問題である。化学反応は最終的に平衡状態に至る
のだから，問われているのは，平衡状態を１つの基準に
したときに，与えられた状態がそれより反応物系に偏っ
ているのか，それとも生成物系に偏っているのかである。
問題は常にそのように設定され，われわれはそれに答え
る必要がある。そのためには，基準とする平衡状態が，
反応系にとってどんな意味をもっているかを知らなけれ
ばならない。平衡状態には反応系に固有な意味があるの
か。それとも，反応開始時の物質の濃度などに依存して，
到達する平衡状態は常に変わるのだから，その反応系に
共通する意味などないのか。それを明らかにする必要が
ある。それにしても，２つの別の状態が与えられないと
きに，反応が進む方向や平衡状態に関する情報をどのよ
うにして得ることが可能か。疑問は，また元に戻る。
結論を急ごう。任意の１つの状態（状態１）がある。

その状態から，反応式が示す化学量論的関係に従って，
右向き（正反応の方向）にごく微小な変化をした状態を
考える。われわれは，この状態を状態２として，いわば
勝手に設定するのである。この特殊な状態変化で起こる
ギブズ自由エネルギー変化の考察から，われわれは化学
反応系の基準となる平衡状態に関する情報を得ることが
できる。そして，それを基準にすれば，与えられた状態
が平衡状態からどちらの方向にどれだけずれているかが
わかるのである。
そのために考えるべきことは，何か。
①　溶液中の化学反応系の設定：定温定圧下の反応で，
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（a A + b B = c C + d D）とする。
②　A，B，C，Dを含む任意の状態１の設定：このとき，
各物質がそれぞれの存在状態において有するギブズ自
由エネルギーは，いかなる形式で表されるか。
③　状態２の設定：状態１から右向きにごく微小な変化
があった進行状態とする。
④　状態１から２への微小な変化に際して，ギブズ自由
エネルギー変化ΔGをどう表すか。微小な変化を設定
した意味はどこにあるか。
⑤　それが表現できれば，ΔGの正負によって，実際に
反応が進行する方向がわかる。また，この微小な変化
で，ΔG = ０ならば，状態１は平衡状態である。そ
れはいかなる状態か。

まず，溶液中に存在する個々の物質のギブズ自由エネ
ルギーをどのように表すことができるかを考える（②）。
理想気体の定温膨張におけるΔGは，理想気体のエント
ロピー変化を用いて，ΔG = ΔH - T ΔS =  - n R T ln

（P1 / P2 ） のように表すことができた。定温であれば
ΔHは一定で（この場合は０），ΔGはエントロピー項
の関数になっている。また，ΔSは物質量nに比例する
から，これからは単位物質量１mol あたりのエントロピ
ー変化を考えることにしよう。同様にして，ギブズ自由
エネルギー，エンタルピー，エントロピーも，これから
はすべて１ mol あたりの量として扱うことにする。そ
れを確認したうえで，これまでと同じ記号G，H，Sを
使って，状態１と２における理想気体のギブズ自由エネ
ルギー及び状態１から２になったときのその変化を示す
と，

G1 = H1 - T S1

G2 = H2 - T S2

ΔG = G2 - G1 = - R T ln（P1 / P2）
= R T ln P2 - R T ln P1

となる。定温において理想気体の状態が異なっても，エ
ンタルピーは変化しない。状態による自由エネルギーの
違いは，エントロピーの違いである。エントロピーは系
の乱雑さの尺度であり，それは圧力の違いで表現された。
すでにみたことを，理想気体１molあたりで示した式で
はあるが，少し見方を変えてみよう。この式は，状態１
や２におけるG，H，Sの絶対値を知ることができなく
ても，圧力差がわかれば自由エネルギーの差（実際はエ
ントロピーの差）がわかることを示している。われわれ
にとって重要なのは，変化量である。そこで，温度がT

Kで，圧力が１気圧の状態を，理想気体の状態を考える
ときの基準にとってみよう。この基準の状態で１molの

理想気体が有するギブズ自由エネルギーをGoで表すこ
とにすれば，G1 = Go + R T ln P1 ，G2 = Go + R T ln

P2 と書くことができるようになる。一般的には，T K ，
P気圧における理想気体１molのギブズ自由エネルギー
Gは，

となる。ただし，Go = Ho - T Soであり，Go，Ho及びSo

項はT K，１気圧で定数である。しかし，われわれは，
温度以外の各項の絶対値を知ることはできない。圧力が
高いほど，理想気体のギブズ自由エネルギーは大きくな
る。 それは，G = Go + R T ln P = Ho - T So + R T ln

P = Ho - T（So - R ln P ）であり，圧力が高いほどエン
トロピーが小さくなるからである。また，各記号に上付
きで添えたしるし（o）は，一般に，その記号で示され
た量が標準状態の量であることを示している。
さて，次の問題として，われわれが対象とする溶液中

に存在する物質の自由エネルギーをどう表すかというこ
とに移ろう。気体の状態が温度と圧力で示されるように，
溶液中に存在する物質の状態は温度と濃度で示される。
圧力の高い状態の気体は，大きな自由エネルギーをもち，
圧力の低いところへ自然に拡散する。同様に溶液中の物
質も，濃度の高いところから低いところへ自然に拡散す
る。気体の圧力という指標と溶液中の濃度という指標が
意味する類似性に基づき，溶液中の物質のギブズ自由エ
ネルギーは，次のように表される＊。

気体のときの表現と同様にG及びGoは物質１molあたり
の量である。また，Go = Ho - T Soで，温度以外の各定
数項の絶対値はわからない。Cは，物質の濃度である。

［＊ 関連して，幾つかの注意を述べる。溶液 [solution]

は，溶媒 [solvent] とそこに溶解した物質である溶質
[solute] で構成される。溶液中には，溶質－溶媒間，溶
質－溶質間及び溶媒－溶媒間の相互作用が存在する。そ
のため，溶液中の溶質の状態を表すときにどういう状態
を基準とするかは，気体のときのように単純ではない。
ある物質の濃度が変われば，すべての相互作用が変わり，
自由エネルギーを変動させるからである。そのため，基
準状態 [reference state] と標準状態 [standard state] を
次のように決めている。まず，溶液中の溶質の基準状態
は，どんな濃度においても，溶質が溶液中に濃度０で無
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限希釈された状態とする。濃度０で溶質が存在するとは，
もちろん，現実にはあり得ない理想化された状態である。
しかし，溶質がイオンであれ，無電荷の分子であれ，そ
れを基準状態にする。溶液中の溶質は溶媒分子と相互作
用し，溶媒分子によって溶媒和 [solvation] された状態
にあるが，同時に共存する他の溶質（同種及び異種の溶
質）とも相互作用している。しかし，無限希釈の状態で
は，溶質間の距離は無限に遠くなる。上に述べた３つの
相互作用のうち，溶質－溶質間相互作用はなくなる。溶
質は，溶媒分子とのみ相互作用をしている。溶媒－溶媒
間相互作用も，溶媒に固有のものとなる。この理想化さ
れた状態においてはじめて，溶液中の溶質はその本来の
性質を発揮すると考えるのである。溶液中にある溶質の
標準状態は，いま述べた無限希釈状態がどんな濃度のと
きにも溶質の基準状態であることを確認したうえで，溶
質の濃度が１mol dm-3になった状態とする。溶液中の溶
質の標準状態には，ふつう，25℃ （298.13 K），１気圧
でその濃度が１mol dm-3（ただし，溶質は無限希釈され
ていると仮定）である状態を選んでいる。
しかし，現実の溶液に戻ればわかるように，溶質の濃
度が大きくなれば，基準とした無限希釈状態からのずれ
は無視できないほどに大きくなる。第一に，溶質と相互
作用する溶媒分子の数が減少し，溶質－溶媒間相互作用
は無限希釈時とは異なってくる。第二に，溶質粒子間の
距離が小さくなり，溶質－溶質間相互作用が大きくなる。
とくに電荷をもつイオンでは，静電的相互作用が強くな
る。溶媒－溶媒間相互作用も変化する。これらのことは，
個々の溶質の，また溶液系全体のギブズ自由エネルギー
に影響する。
したがって，（41）式のように，ある溶質のギブズ自

由エネルギーGを表現しても，それは溶液系全体の影響
下にある。そこで，厳密には，溶液中のある化学種 i の
化学ポテンシャル [chemical potential] μi を次のように
定義している。

化学ポテンシャルμi は，定温定圧下で i 以外の化学種j

（他の溶質及び溶媒分子のすべてである）の物質量を一
定に保ちながら，1 molの i を溶液系に可逆的に加えた
ときに生じる溶液系全体のギブズ自由エネルギーG（溶
液系）の増加量である。また，（41）式の溶質の濃度は
無限希釈時を基準とした濃度であるといっても，さまざ
まな相互作用の影響を受けて，溶質は，現実にはそうい
う意味での濃度として存在していないことになる。ある

溶質の濃度が高いことは，一般に，その溶質のギブズ自
由エネルギーが大きくて反応性に富んでいることであ
る。溶液中に溶質がある濃度で存在するとき，現実には
無視し得ない基準状態からのずれを補正し反応における
溶質の能動性をよりよく示す指標として，溶質の活量
[activity] ai という概念が導入されている。活量と濃度
との関係は，ai = Ci fi で示され， f i は活量係数
[activity coefficient] とよばれる。希薄溶液中では，一
般に，０＜fi ＜１となることが多い。イオンの活量係数
を理論的に見積もったものとしては，DebyeとHuckel

による強電解質理論があまりに有名である。
これらの事情を確認しつつ，本書ではこれ以降にも

（41）式の表現をとる。厳密に言えば，Gは化学ポテン
シャルであり，Cは活量であることを表すものとする。］
さて，上記注釈に述べたように，溶液中の溶質の標準

状態は，無限希釈状態を基準状態としつつ，25 ℃，１
気圧で溶質濃度が１mol dm-3になった状態である。した
がって，これからはこの標準状態を採用し，定温定圧下
での反応を，25 ℃，１気圧の下での反応であるとして
考察を進めることにする。（41）式の標準状態も同じで
あるとする。ある溶質の標準ギブズ自由エネルギーGo，
標準エンタルピーHo及び標準エントロピーSoは，25 ℃，
１気圧でその溶質の濃度が１mol dm-3になったときの値
であること，つまり，溶液中の溶質に固有なある値であ
ることを確認しよう。気体の場合と同様に，G= Go + R

T ln C = Ho - T So + R T ln C = Ho - T（So - R ln C ）
であり，Go，Ho 及び So は，25 ℃，１気圧，１mol dm-

3である各溶質に固有の定数である。濃度が高いほど溶
質のギブズ自由エネルギーは大きくなるが，それはエン
トロピーが小さくなるからである。
次に，微小な変化とは何か，そのときのギブズ自由エ

ネルギー変化をどう表すかという問題（③，④）に移ろ
う。微小な変化とは，それによって溶質A，B，C，Dの
濃度が変わらず，したがって，各溶質のGも変わってい
ないと考えてよいような，限りないほどに小さい物質系
の変化とする。微小な変化ではあるが，化学反応である
から，各溶質の変化量の間には化学量論的関係が成立す
るのは当然である。「変化していながら，変化していな
い」という矛盾には，いましばらく目をつむろう。後で
わかるように，このことは，化学反応における可逆過程
での変化と非可逆過程での変化を考えるときに重要な意
味をもつ＊＊。
限りなく小さいが，その大きさがわかっていない変化

のギブズ自由エネルギー変化をどう表現すればよいか。
この微小な変化で起こる溶質の物質量変化が，化学量論

¨
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的関係に従うことに注目しよう。そこで，さらに大胆に
仮定を進めて，もし各溶質がその濃度を変えることなく
（したがって，Gも変わらない），微小な変化どころか，
反応式が示す係数どおりの物質量変化を起こしたとす
る。右向きの変化を想定しているから，Aは - a mol，B

は - b mol，Cは+ c mol，Dは+ d molの変化を起こした
とするのである。いま考えようとしている微小な変化で
のギブズ自由エネルギー変化は，この大胆な仮定をした
ときに生じるギブズ自由エネルギー変化の微小な比例部
分になる（例えれば，何千億分の一とか，何千兆分の一
とかである）。
それでは，係数どおりの物質量変化があるとき，溶液
系の全ギブズ自由エネルギー変化ΔGはどうなるか。各
溶質の濃度を[A]，[B]，[C]，[D]で表し，各溶質に（41）
式を適用すれば，次の式のようになる。各溶質の１mol

あたりのギブズ自由エネルギーGは何も変化していない
こと，しかし，各溶質はその物質量の増減によって溶液
系の全ギブズ自由エネルギーの増減をもたらすことに注
意する。

（42）式の右辺第一項は，溶質A，B，C，Dの標準ギブ
ズ自由エネルギーと反応式の係数からなる項で，化学反
応に固有な値である。これは，すべての溶質が標準状態
を保ったままで，反応式が示す係数どおりの物質量変化
をしたときのΔG（溶液系）であり，（化学）反応の標
準ギブズ自由エネルギー変化とよばれる。それを，Δ
Goと書くことにする。各溶質の濃度が任意の値（[A]，
[B]，[C]，[D]）であるときのΔG（溶液系）を，（化学）
反応のギブズ自由エネルギー変化とよぶ。以下，これを
単にΔG で示すことにすれば，反応の自由エネルギー
変化ΔG は，次式で表される。

先に想定した微小な変化は，反応式の係数どおりに物
質量が増減する変化のごく微小な一部分にあたる。限り
ないほどに小さくできる微小な変化ならば，各溶質の濃
度も１molあたりのGも何ら変化していないとしたこと
に，とくに問題はない。重要なのは，この微小な変化に
伴う溶液系の全ギブズ自由エネルギー変化は，（43）式
に示す反応のギブズ自由エネルギー変化ΔGの限りない
ほどに小さい一部分だということである。つまり，一部
分であるがゆえに，その値の正負または０は，全体であ
るΔGの正負または０に一致する。こうして，われわれ
は，ある反応系についてただ１つの任意の状態が与えら
れれば，反応の自由エネルギー変化を考えることができ
るようになった。ここに得られたΔGによって，自然に
起こる反応の方向を予測したり，平衡状態に関する情報
を獲得したりする準備が整ったことになる。
いよいよ，最後の問題（⑤）を考えるときである。

（43）式に注目して考える。反応のギブズ自由エネルギ
ー変化ΔGは，それ自体は，すでに述べたように大きな
物質量変化があるときの値である。ある状態が与えられ
たときにわれわれが考えているのは，その大きな変化の
微小な一部分であることを覚えておこう。
（i） ΔG = ０であるとき。
反応系は化学平衡の状態である。平衡状態では，（43）
式より，

平衡状態の濃度であることをとくに注意するために，各
溶質の濃度項に平衡状態 [equilibrium state] を示す記号
eqを添えた。ΔGoは反応系に固有の定数であるから，
（44）式の右辺に示された平衡状態における各溶質の濃
度関係に関する項も定数になる。これを，平衡定数とよ
び，Kで表すことにすれば，

平衡定数は，定温定圧下では反応系に固有な値である。
そうであるが，平衡状態における各溶質の濃度の組み合
わせは，無数にありうることに注意しよう。平衡状態
（ΔG = ０）では各溶質の濃度間の関係は（46）式を満
たしているし，逆に，各溶質の濃度間の関係が（46）式
を満たしていれば，その状態は平衡状態である。
平衡定数は，さまざまな方法で測定することができる。
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平衡定数は反応の標準ギブズ自由エネルギー変化で決ま
る定数であるが，平衡状態における各溶質の濃度の組み
合わせは無数にあるから，その測定を25 ℃，１気圧で
各溶質の濃度が１mol dm-3である標準状態にして行う必
要はない。測定法に適した状態で測定することができる。
平衡定数がわかれば，（45）式の関係から，その反応の
標準ギブズ自由エネルギー変化ΔGoを知ることができ
る。
（ii） ΔG ＜０であるとき。
反応は想定したとおり，右向きに進む。最終的には平
衡状態になり，溶質の濃度間には（46）式の関係が成立
する。しかし，そのとき各溶質がいかなる濃度になって
いるかは，初めに設定された状態次第である。また，平
衡状態までに各溶質に起こった物質量変化の関係は化学
量論的関係に従う。しかし，実際に起こった物質量変化
の大きさが，ΔGで想定された物質量変化の大きさに比
べて，どれだけ小さいか，あるいは大きいかということ
は，これも初めに設定された状態（各溶質の濃度と溶液
の体積，つまり，初めに存在した物質量）に依存する。
ここで，（43）式中のΔGoを（45）式の関係に置き換

えてみると，

右辺第二項中に示された，初めの状態で各溶質の濃度間
にある関係をQとすれば，

ΔG ＜０であることは，Q / K ＜１であることを示
している。Q が K よりも小さいということは，初めの
状態は，平衡状態からみてAとBの濃度が相対的に大き
い状態であること，反応系は反応式の左側（反応物系）
に偏っているということである。ΔG ＞０の場合も含
めて一般的にいえば，反応のギブズ自由エネルギー変化
ΔGは，平衡状態からのずれがどちらの方向にどれだけ
あるかの指標である。
（iii） ΔG ＞０であるとき。
反応は，想定した方向とは逆に，左向きに進み，最終
的には平衡状態に至る。Q / K ＞１で，初めの状態は
生成物系に偏っている。その他のことは，（ii）に準じ
て考えることができる。
（iv） 反応のギブズ自由エネルギー変化ΔGを，各溶

質の標準生成自由エネルギーから計算する方法につい
て。
反応系の任意の状態として各溶質の濃度が与えられた

とき，ΔGを計算する方法を述べる。各溶質の濃度から
上に述べたQの値がわかるから，これとΔGoの値を用い
て（43）式から計算する。ΔGoはどのようにして求め
られるか。
・　ある物質のGo，Ho及びSoの絶対値を決めるこ
とはできない。そこで，すべての物質を扱うとき
に共通する基準状態を約束する。基準状態は，25

℃，１気圧という標準状態で存在する元素の単体
とし（単体が固体であるか，液体又は気体である
かは一義的に決まることになる），単体のGo，Ho

及びSoの値は０であると定義する。
・　さて，標準状態において，注目しているある物
質がそれを構成する基準状態にある元素の単体か
ら生成するとき，この反応のギブズ自由エネルギ
ー変化をその物質の標準生成ギブズ自由エネルギ
ーΔG f oという。標準状態で生成するという意味
は，温度と圧力の条件は25℃，１気圧であるとい
うこと，その条件で固体や液体で存在する物質は
その状態で生成するということ，溶液中のイオン
や分子などは１mol dm-3の濃度で生成するという
ことである。さまざまな物質のΔG f oは，標準生
成エンタルピー（ΔHf o）の値とともに，適当な
化学データブックに記載されている。したがって，
それをみれば，化学量論的関係によって反応の標
準ギブズ自由エネルギー変化ΔGoを求めること
ができる。この値から，平衡定数を計算すること
もできる。

［＊＊ ここで，微小な変化を設定するという問題が，そ
の背景にもっている意味を考えておきたい。一般的には，
上に述べた反応の自由エネルギー変化ΔGは，ある任意
の状態におかれた反応系が，その状態から反応するとき
に発揮する１つの可能性を示しているに過ぎないとも言
える。可能性のなかの何が現実となり，何が現実にはな
らないかを区別する必要がある。

①　ΔGは，自然に起こる変化の方向を示している。そ
の方向に，現実に変化する。
②　ΔGは，反応系の任意の状態が平衡状態からどれだ
けずれているかを示している。したがって，現実に，
その状態から各溶質がどれだけの物質量変化をして平
衡状態に達するかがわかる。平衡状態での各溶質の濃
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度もわかる。
③　上記の①と②に関しては，確かに，ΔGが示す可能
性は現実のものになる。現実にならないものは何か。
④　化学反応を，状態１から状態２への溶液系の状態変
化として改めて考えてみよう。この状態変化に伴う反
応のギブズ自由エネルギー変化ΔGは，負の値である
とする。初めの状態１は，任意のものであるが与えら
れていればそれでよい。状態２のギブズ自由エネルギ
ーは，状態１の値よりも小さく，その差はΔGである。
さて，状態１から反応は自然に起こり平衡状態に至り，
もはや何の変化も示さなくなる。
この状態が，初めに考えた状態変化の状態２である
ことはありえない。状態１が平衡状態に到達するまで
に実際に起こった物質量変化が，偶然，反応のギブズ
自由エネルギー変化で考えている物質量変化に等しか
ったとしても，それは状態２ではない。状態１と状態
２で，溶質の濃度は変化しないと想定していたはずだ
からである。つまり，状態２も非平衡の状態でなけれ
ばならない。
何だ，そんなことかと思うかもしれない。しかし，

このことは，有効仕事は念頭になく化学反応を利用し
てある物質を合成したいだけだというときにも，電池
反応などで化学反応から有効仕事を電気エネルギーと
して取り出そうとするときにも，必ず考慮しなければ
ならない問題になる。ΔGは，ある反応が係数どおり
の物質量変化をしときに取り出せる有効仕事を見積も
る指標になる。また，その値が負であれば，それに見
合う物質量変化は自然に起こるという。しかし，反応
系のスケール（結局，初めにあった反応物質の物質量
になる）がそれに必要なスケールより小さければ，Δ
Gが前提とする物質量変化が起こるまでの変化によっ
て溶質の濃度が大きく増減し，反応系は平衡に達して
しまう。合成したい物質の目的量が得られない。電池
の起電力は０になる。反応系のスケールが必要な大き
さよりも小さければ，それだけで，ΔGは１つの可能
性を示すに過ぎないものになる。
⑤　反応系のスケールは，必要に応じて大きくできるか
もしれない。反応のギブズ自由エネルギー変化ΔGに
基づき実際に起こる反応を考察するとき，本質的に重
要な問題は，現実には避けられない溶質濃度の増減の
影響である。反応系は，反応の進行とともに，ΔGの
前提を無視して平衡に近づく。反応の進行とともに，
反応系のΔG値は，刻一刻と変わりながら０に向かっ
ているのである。スケールを大きくしても，現実にそ
れを止めることはできない。われわれは，ΔGが仮定

している変化と実際に起こる変化を，常に区別して考
えなければならない。
ΔGを考えたときには，各溶質は反応が進んでもそ

の濃度を変えず，したがって１molあたりのギブズ自
由エネルギーも変わっていないと仮定されていた。状
態２へは，ある状態１から，各溶質の濃度を変えるこ
となく，反応式の係数が示すとおりに各溶質の物質量
が増減して到達しなければならない。しかし，それは，
現実にはいかなる経路を通っても不可能である。物質
量の変化があって，濃度が変わらないなどということ
はあり得ない。不可能であるから，先に示したような
限りなく小さい微小な変化をとりあえず考えたのであ
る。そのとき同時に仮定した状態１から２への変化は，
実は，化学反応における可逆過程での変化として想定
したものであった。有効仕事について言えば，- ΔG

= W の最大有効仕事は，可逆過程で得られる仕事，
そのときにしか得られない仕事である。非可逆過程で
できるだけ大きな仕事を得ようとすれば，可逆過程で
の変化に近い状態で反応を起こす必要がある。
⑥　それでは，可逆過程での変化とはどういう変化であ
ろうか。思いつくままであるが，溶液中の溶質は，溶
液内に均一に分散して存在している。しかし，実際に
反応が起こりある溶質の一部が消滅したり，新たに生
成したりすると，部分的であれ均一性が失われ濃度に
濃淡が生じる。これは，新たな相互作用につながり，
ギブズ自由エネルギーを変化させる。可逆過程では，
こういうことがあってはならず，無限小の変化だけが
起こっている。また，可逆過程では，常に平衡が保た
れている。平衡が保たれているということは，無限小
の変化が起こっても，系は一切乱されないということ
である。状態１から２へ無限小の変化を積み重ねてゆ
くどの瞬間にも，各溶質の濃度は変わらず，１molあ
たりのギブズ自由エネルギーも変化してはならない。
そうであれば，可逆過程では，次のようなことが想

定されていると考えられる。まず，反応系は無限に大
きいスケールで設定されていること（最終的に有限の
物質量変化があっても，無限にある物質量には変化が
なく，濃度は不変である）である。次に，注目してい
る反応は常に正逆両方向に起こっているが，その速さ
は正逆ともに無限大であり平衡していること（正逆両
反応の速さに有限の差があると，非可逆的な一方向の
有限の大きさをもった変化になる）である。さらに，
上に一例として述べたような物質変化に伴う濃度差の
解消というような反応に伴うあらゆる他の変化も無限
大の速さで起きることである。また，物質量が無限大
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で無限小の変化ということは，反応が起こる場所は，
無限大の反応系の中に均一に分散しているであろう。
外界との熱のやり取りも無限大の速さで起こり，常に
熱平衡を保っている必要がある。これらのことなどが，
仮定されているであろう。可逆過程では，無限小の変
化を無限に積み重ねながら，結果としては有限である
状態変化がおこらなければならない。無限小の変化は，
無限大の速さで起こっている。その積み重ねに無限大
の時間をかけて，有限である状態変化を行う。この可
逆過程で起こる化学反応では，反応のギブズ自由エネ
ルギー変化は，必ず，最大有効仕事に転化しながら反
応が進んでいる。系と外界を合わせた全エントロピー
は変化しない。可逆過程での化学反応とは，そういう
物質変化である。
これが，現実には存在し得ない変化であることは明
らかである。現実に起こっている化学反応は，有効仕
事が取り出されていなければもちろん，また取り出さ
れているときでも，すべて非可逆過程での物質変化で
ある。反応系のスケール，反応速度，反応する場所な
どに関する限られた条件のすべては，現実の変化の過
程を，可逆過程から遠ざけることにつながる。化学反
応は，平衡状態において正逆両方向の反応速度が釣り
合ったとき，はじめて，可逆的に変化している状態に
なる。
なお，31頁の（Q.３）の解答中に，「大きな電流が

流れると非可逆性が大きくなる，電気抵抗を無限大に
して電流を０にする云々」と書いたことに注釈してお
く。まず，電池で起こる酸化還元反応，電極での電子
授受反応は，一般にかなり速い反応である。したがっ
て，ごく微小な電流が流れているときでも，この変化
自体は速いことを誤解してはいけない。電流値を小さ
くすることは，瞬間的には速い変化をゆっくり積み重
ねていることを意味する。大きな電流を流し，この積
み重ねを短時間に行うと，電極付近に反応で変化した
物質が集積する（拡散してゆく速さは，電子授受反応
より遅いから）。これは，電池の起電力を低下させる
ことになる。また，濃度が均一になっても，物質量の
増減は補償されず系内にとどまるから，起電力が低下
する事実は変わらない（第２章）。現実の反応にはさ
まざまな制約が伴い，変化の過程は可逆過程から遠ざ
かることがわかる。
⑦　それでは，ここで第０章を終えるにあたり，考える
べき最後の課題を提起しよう。それは，化学反応系の
状態変化の設定はいかに行われるかという問題であ
る。図0.6を参照しながら，考えてみよう。理想気体

の定温膨張では，初めの状態（P1 ，V1 ）も終わりの
状態（P2 ，V2 ）も，変化の過程によらず，同一の状
態であった。それは熱力学的考察を行うときの当然の
前提であり，化学反応系の状態変化にも適用されなけ
ればならない。初めの状態は，任意に与えられていれ
ばよい。その状態に対応して，反応のΔGが決まる。
終わりの状態はどうか。仮にそれをΔGに対応する物
質量変化が起こったときの状態とすれば，図0.6に示
したとおり，可逆過程での変化と非可逆過程での変化
で同じ状態になることはあり得ない。しかも，可逆過
程と非可逆過程での終わりの状態のずれは，反応系の
スケールが小さいほど大きくなり，ΔGに対応する物
質量変化の前に平衡に達することさえある。初めの状
態において，各溶質の濃度状態が同一であれば，反応
系のΔGは確かに同一である。しかし，ΔGに対応す
る物質量変化が起こったときの状態を終わりの状態に
することはできない。それではなぜ，はじめにΔGな
どを考えたのか。
熱力学が対象とする化学反応系の状態変化とは，あ

る反応系に限りなく微小な変化が起こるときの状態変
化である。しかし，そこで扱うパラメータは，その反
応系に反応式どおりの物質量変化が可逆過程で起こっ
たときのΔG，ΔH，ΔSとする。これでよいか。］
本書を始めるにあたり，第０章を起こし物質とエネル

ギー及び化学平衡について述べてきたが，ようやくにし
て第１章を迎えるときがきた。
われわれの回りにはさまざまな物質が存在し，絶えず

変化し，多様な運動をしている。文字通りの意味で運動
することをやめ，終末を迎えて存在しているような物質
は，１つもない。われわれが対象とする化学反応系の物
質も，同様である。自然に起こる変化のなかで，物質は
自らのエネルギーを解き放ち，運動する。どのように変
化し，いかなる状態に向かうかは，熱力学が教えてくれ
る。ただし，この理論は，われわれに対してある意味で
実にそっけないもの言いをする。例えば，熱力学は，物
質から解放された自由エネルギーは有効仕事に変換でき
ると言う。その変化が可逆過程で進めば，必ず，自由エ
ネルギーの変化はそのすべてが最大有効仕事に変わり，
自然全体のエントロピーは変化しないことを教える。一
方，非可逆過程で進むときには，必ず，自然全体のエン
トロピーが増加するために，自由エネルギーの変化はそ
のすべてが有効仕事に変わることはできない（有効仕事
が０のときもある）ことも教える。これが自然の法則で
ある，と宣言する。しかし，物質が自然に変化するとき，
物質系の自由エネルギーが，いかなる方法でいかなる質
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図 0.6 物質量変化が限りない微小量ではなく有限の大きさであるとき，溶液系のギブズ自由
エネルギーG（溶液系）はどう変化するか（初めの状態のΔG＜０）

のエネルギーに変わりうるかについては，何も語らない。
電池反応による物質の変化であれば，そのときの自由エ

ネルギー変化は電気エネルギーに変換されうることを，
われわれは知っている。しかし，例えば，硝酸銀水溶液
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に塩化ナトリウム水溶液を加えると塩化銀の沈殿が生じ
る反応は自然に起こる変化であるが，この反応系からど
んな有効仕事がどのようにして取り出せるかを，即座に
答えるのは難しいかもしれない（第２章で述べるが，適
当な電池：Ag / AgCl / Ag＋, Cl－ / Agを組むと，この
沈殿反応を利用して電気エネルギーを取り出すことがで
きる）。それがわからないと，可逆過程で起こる沈殿反
応と非可逆過程で起こる沈殿反応をイメージできないで
はないかと悩んでみても，それは仕方のないことである。
そのとき熱力学は，反応系が外界に対して有効仕事をし
なければ，その反応は非可逆過程で進行すると言うだけ
である。そして，反応系から解放されたエネルギーはす
べて，自然のエントロピー増大に結実していると。もち
ろん，沈殿反応がどこまで進み，いかなる平衡状態に至
るかも教えている。いま，われわれにできる理解は，そ
れで十分なのである。
熱力学はそっけないもの言いをすると述べたが，それ
は，われわれの理解の深さが問われているのである。熱
力学の第一法則も第二法則も，それを述べるには，１つ
の単純な式をもってすればこと足りる。その基本式が宣
言する豊かな内容を受けとめるのは，われわれ自身であ
る。それを忘れないで，第１章に入ることにしよう。

物質の酸塩基的性質は，一般的に言えば，物質がもつ
さまざまな性質のなかの１つに過ぎない。それにもかか
わらず，物質の酸塩基的性質の解明は，化学の発展に大
きな役割を果たしてきた。また，その知識はいまなお，
基礎から応用に至る化学の広範な領域で不可欠なものに
なっている。酸塩基に関する研究が独自の領域として発
展してきた背景には，何よりも，われわれの世界にあり
ふれた存在である水溶液中においてプロトン（水素イオ
ン）が果たしている独自で際立った働きがあった。物質
は，その酸塩基的性質の発揮によって，物質としてのい
かなる普遍性を示そうとするのであるか。それをみるこ
とにしよう。

１－１　酸塩基とはなにか

酸 [acid] と塩基 [base] という一群の物質の存在は，
古くから知られていた。“acid”という言葉の語源は，
食酢のような酸性の植物性液体を意味するラテン語
“acetum”である。また，塩基を表す“base”という言
葉の前には“alkali”が用いられたが，これは，植物の
灰を意味するアラビア語“al kalja”に由来していた。
“base”（基部，基礎，土台）という言葉は，ある種の

酸－塩基反応生成物（例えば，炭酸カルシウム）を加熱
すると，揮発性の酸性成分（二酸化炭素）が出たあとに，
その物質の基礎となる部分（酸化カルシウム）が不揮発
性成分として残るということに基づいて用いられるよう
になった。
酸塩基とは何かをめぐっては，17世紀以降，Boyle，

Priestley，Lavoisier，Davy，Gay-Lussac，Berzeliusな
どの化学者が，実験観察の結果に基づきながら，さまざ
まな考え方を提示した。そこでは，酸性物質の酸性の根
源はどこにあるか，酸に共通する元素は何かに大きな関
心が払われた。一方，塩基については，塩基は単に酸と
反対の性質をもつ物質であり，酸と反応して塩をつくる
多様な物質であるとみなされて，その根源を問うことに
大きな関心は払われなかった。
さて，酸とは何かに関して，その１つの典型をわれわ

れは，Lavoisierの酸素酸にみることができる。物質の
燃焼は物質と酸素との化合であることを見出した彼は，
この新しい酸素という元素こそが酸性の根源であると考
えた。今日用いられる酸素という元素名は，彼自身がそ
う命名したように，多くの言語で酸をつくる元素を意味
する（酸素の英語名はoxygen。ギリシャ語のoxys（酸）
とgennao（生ずる）から成るという）。その後，Davy

は塩酸中に酸素元素が含まれないことを立証して，酸性
の根源が必ずしも酸素元素にないことを明らかにし，そ
の後，水素元素こそが酸の根源であるとした（因みに，
水素の英語名はhydrogen。ギリシャ語のhydro（水）と
gennaoから成るという）。Gay-Lussacはそれを水素酸と
命名し，酸には酸素酸と水素酸があることを主張した。
一方，Berzeliusは，Gay-Lussacの酸理論を，彼の二元
論的な電気化学概念と結びつけて考えていた。彼によれ
ば，酸塩基反応は，電気的に陽性な物質（例えば，金属
の酸化物がそれであり，これは塩基であるとした）と電
気的に陰性な物質（例えば，ハロゲン化水素がそれであ
り，これは酸であるとした）の反応であった。つまり，
酸塩基反応は，電気的に陽性な塩基と電気的に陰性な酸
が反応する電気的中和によって二元化合物が生成する反
応である。さらに，彼の概念には，ハロゲン化アルカリ
（電気的に陽性で，塩基であるとした）とハロゲン化ホ
ウ素（電気的に陰性で，酸とした）が結合する反応も含
まれていた。電気的陽性とか陰性という言葉を今日の目
でみれば，それは彼が注目している元素の性質に過ぎな
い。また，注目した元素自体が必ずしも反応において本
質的部分を担っているわけではないけれども，彼の二元
説に基づく酸塩基概念は，いまでいう電子対授受反応ま
でも包含しようとするものであった。

第１章　酸塩基平衡に対する基礎的視点
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しかし，Berzeliusの先駆的な二元論的電気化学概念
とそれに基づく酸塩基理論が新たな形で登場し受け入れ
られるまでには，19世紀終わりの電離仮説の提案と20世
紀に入ってその理解が可能になるまでの長い年月が，さ
らには，その間における酸塩基理論の発展が必要であっ
た。その間に，酸の根源が何であるかの議論については，
1838年のLiebigの定義，酸素酸であれ水素酸であれ，
「酸とは，金属元素に置き換えることができる水素を含
んだ化合物である」という定義が広く受け入れられるよ
うになっていた。
こうした背景のなかから登場することになった最初の
包括的な酸塩基概念は，Arrheniusの酸塩基理論として
知られるものである。Bronsted - Lowry及びLewisの酸
塩基理論と続けて，酸塩基概念がどう発展してきたか，
その道をたどることにしよう。

（１） Arrheniusの酸塩基理論（水溶液中の水素イオン

及び水酸化物イオン電離説）

1880年代の10年間に，ArrheniusとOstwaldは電離説
（1884年） [theory of electrolytic dissociation] と今日よ
ばれる理論を大きく発展させた。いまわれわれが電解質
[electrolyte] とよんでいる物質は，水に溶解するだけで
その一部または全部がイオンに電離する。この電離で生
じたイオン，正電荷をもつ陽イオン [cation] と負電荷を
もつ陰イオン [anion] は，水溶液中の反応において大き
な役割を演じるというイオン説 [ionic theory] を唱えた
のである。この仮説は，電離で生じたイオンは溶液の電
気伝導性に寄与すること，また，イオンは溶液の蒸気圧
降下，凝固点降下，沸点上昇，浸透圧といった希薄溶液
の束一的性質 [colligative property] に影響することな
どを説明できる新しい理論であった。水中の溶媒和であ
るイオンの水和 [hydration] がイオン－溶媒間の相互作
用として理解されるまでには，20世紀の到来と若干の経
過を待たなければならなかったにしても，それまで知ら
れていた水溶液中の酸塩基反応を統一的に説明する理論
は，この電離説から生まれることになった。

Arrheniusは，1887年，電離説に基づき酸と塩基，並
びに酸と塩基の中和を次のように定義した。

酸：水溶液中で水素イオンと陰イオンに電離するよ
うな水素元素を含む化合物

塩基：水溶液中で水酸化物イオンと陽イオンに電離
するような水酸基を含む化合物

中和：水素イオンと水酸化物イオンが結合して水が
生成し，同時に，陽イオンと陰イオンからは

塩が生成する反応

以下に，反応式を例示する。Arrheniusの理論は，酸と
塩基の水溶液中における電離及び酸と塩基の水溶液中に
おける中和を定義したものであるから，それを明示する
ために，物質の化学式に記号（aq）を添えた。aqは，
「水の，水のような，水成の」などを意味するaqueous

の略である。

Arrheniusの酸塩基理論の画期的な点は，第一に，塩
基性の本質を，水溶液中で塩基から電離して生じた水酸
化物イオンの働きとして明確に定義したことである。こ
の概念は，塩基を単に酸と反応する物質とする認識から
大きく前進している。第二に，そのことによって，中和
反応のイオン反応式が下記の（4）式で表されることか
らわかるように，

酸と塩基の反応の関係をはじめて定量的に示したことで
ある。強酸と強塩基の中和では，この反応は完全に右側
に進む。このことは，第三に，水溶液が示す酸性，中性
及び塩基性の意味を，水素イオンと水酸化物イオンの濃
度の関係として明確にしたことでもあった。

ただし，この関係は，今日のように水の電離平衡に関連
して理解されているわけではない。酸の水溶液中，塩基
の水溶液中，酸塩基反応後の水溶液中，あるいは酸でも
塩基でもない中性物質の水溶液中などで，水素イオンと
水酸化物イオンの濃度がいかなる量的関係にあるかは，
確かに示されている。しかし，これらの濃度を，いつで
も定量的に知ることができるわけではない。例えば，中
性で存在する水素イオンと水酸化物イオンの濃度は，事
実上０であるとしか言いようがない。
酸性の本質は水溶液中で酸から電離して生じた水素イ

オンの働きにあることを明示したことを含めて，ここに
述べたいずれの点もArrheniusの酸塩基理論が電離説に
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基礎をおいたことから導かれた結論である。Arrhenius

は，水溶液中の反応においてイオンが重要な役割を担っ
ていることを彼の酸塩基理論を通して宣言したのである。
電離説は，また同時に，水溶液中の酸と塩基の強弱を
電離定数 [electrolytic dissociation constant] を指標にし
て定量的に表すことにも成功した。これには，Ostwald

の貢献が大きい。彼は，酸塩基の電離平衡 [dissociation

equilibrium] にGuldbergとWaageの質量作用の法則
（1864年）[law of mass action] を適用して，希釈律
（1888年）[dilution law] を導いた。水溶液中の弱酸HA

及び弱塩基BOHを例にして，希釈律を説明しよう。彼
は，これらの弱酸，弱塩基は水溶液中でその一部が電離
してイオンになり，残りの電離していない分子と電離平
衡の状態を保っていると考えた。

電解質の電離平衡に対して質量作用の法則が適用できる
ならば，酸及び塩基電離定数は弱酸及び弱塩基に固有な
定数となり，電離定数の大小は酸や塩基の強弱の指標に
なる。以下の説明では，弱酸を例にとる。
いま，弱酸HAが，ある濃度C [mol dm-3]において電離
度α [degree of dissociation] で平衡を保っているとす
る。ここで濃度の逆数をV [dm3 mol-1] で表すことにす
れば，それは弱酸１molあたりの溶液の体積であり，こ
れを希釈度 [degree of dilution] という。平衡状態での
各成分の濃度は，[HA] =（1 - α）/ V，[H＋] = [A－] =

α / Vである。質量作用の法則が成立しているならば，
酸電離定数は次のように表され，それは一定値になるは
ずである。

（7）式の右辺の値を求めるには，希釈度ごとの電離度が
わかればよい。さて，当時，電解質溶液の研究において
電気伝導率 [electrolytic conductivity] を測定する方法
（電気伝導率測定法[conductometry]，コンダクトメトリ
ー ）が盛んに用いられるようになっており，Ostwald

もこの方法を利用した（電気伝導率の詳細については，
第３章を参照のこと）。
電解質溶液の電気伝導率は溶液の電気抵抗 [electrical

resistance] の測定から得られ，抵抗率 [resistivity] の逆
数として表される。電気伝導率の大きさには電離で生じ
たイオンの移動が関与し（イオンの数，価数，移動速度
が影響する），イオンの数が多いほど電気伝導率は大き
くなる。そこで，この方法では電気伝導率に対するイオ
ンの数の影響を考えなくてよいようにするために，ある
濃度における電気伝導率をそのときの濃度で割り算する
ことにしている。その値は，単位濃度あたりの電気伝導
率であり，モル電気伝導率Λ [molar conductivity] とよ
ばれる。さて，こうして求めたある濃度における弱酸の
Λ（実験値）は，電離度が１よりも小さいために，その
濃度で完全電離していると仮定したときのΛ（理論値）
に比べて小さくなっている。実験値の理論値に対する比
Λ（実験値）/Λ（理論値）は，電離度に相当すると考
えられる。ここで，たとえ弱酸であっても無限希釈時
（希釈度無限大）には完全電離していると考えてよいか
ら，そのときのモル電気伝導率Λoを理論値に選ぶこと
にする。しかし，弱酸のΛ（実験値）は濃度増加ととも
に急激に減少するため，弱酸のΛoを，Λ（実験値）の
濃度０への外挿値として得ることはできない。
Kohlrauschのイオン独立移動の法則 [Kohlrausch's law

of the independent migration of ions] によれば，弱電
解質のΛoは，強電解質のΛoを組み合わせて表すことが
できる。例えば，Λo（HA）= Λo（HCl）+ Λo（NaA）
- Λo（NaCl）の関係により，Λo（HA）を知ることが
できる。α = Λ（実験値）/Λoとし，これを（7）式に
代入して求めたKa値は，表１の酢酸の例に示すように，
一定の値になった。弱酸の電離度は，希釈度の増大（濃
度の減少）とともに大きくなって１に近づく。それは，
どの濃度においても弱酸は電離平衡の状態にあり，希釈
度と電離度で表すことができる電離定数が一定の値であ
るからである。このように（7）式の関係が成立し，水
溶液中における電解質の電離反応に対して質量作用の法
則が適用できることを，Ostwaldの希釈律という。

Ostwaldはこのようにして種々の電解質に電離平衡が
存在することを示し，弱酸や弱塩基の強弱を定量的に比
較する方法を提供した。なお，上に述べた弱酸の電離平
衡では溶媒である水の電離は考慮されていない。この時
点では，水は，酸塩基反応において酸や塩基に対して中
性物質として振舞う単なる媒体であった。水と酸あるい
は塩基との間にどんな相互作用があり，その相互作用が
酸塩基平衡にどう影響するかなどについての認識はほと
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んどなく，それは次の時代の課題であった。
ここで，弱酸や弱塩基のような弱電解質に対して適用
することができた希釈律を，強電解質の電離平衡にその
ままあてはめることはできないことを注意しておく（表
２）。ここに示した濃度範囲では，強電解質は事実上完
全電離していると考えてよい。したがって，酢酸などの
弱電解質の場合と違って，水溶液中の実際のイオン濃度
ははるかに高い。第３章で述べるように，モル電気伝導
率は対イオン [counter ion] の影響などで完全電離系に
おいても濃度の増大とともに減少するから，弱電解質に
適用できた電離度の見積もり方を強電解質に用いると，
大きな誤差が伴うことになる。これが，強電解質水溶液
に希釈律を適用できない１つの理由である。もう１つの
理由は，電離定数を表現するときの溶質濃度の扱いにあ
る。平衡定数のなかに表れる溶質の濃度は，第０章にす
でに述べたように，無限希釈時を基準状態とする溶質の

濃度でなければならない。実際の溶質濃度をそのまま用
いると，無限希釈時を基準にした濃度からのずれが生じ
る。このずれも，水溶液中に存在するイオンの全濃度が
高いほど大きくなる。溶質の活量を用いて，そのずれを
補正する必要がある。

Arrheniusの酸塩基概念は，中和反応で生じたある種
の塩（酢酸ナトリウム，塩化アンモニウムなど）が水溶
液中で弱酸性や弱塩基性を示すことを，加水分解反応
[hydrolysis] として説明することができた。すなわち，
これらの塩は水と反応することによって，もとの酸と塩
基を生成すると考えたのである。これは中和反応の逆反
応である。事実上，完全に電離する強酸と強塩基の中和
で生じた塩（塩化ナトリウムなど）は，加水分解して強
酸や強塩基を生成するようなことはない。仮に生成した
としても，その強酸も強塩基も完全に電離し，両者の中
和も完全に進むからである。しかし，酸または塩基のい

表1.1 酢酸水溶液に対する希釈律の適用例

表1.2 塩化カリウム水溶液に対する希釈律の適用例
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ずれかが弱電解質であるときには，中和で生じた塩は，
弱電解質の電離定数に対応して加水分解する。生成した
酸と塩基のなかで，電離定数の大きい方の性質が溶液の
性質として表れる。すなわち，加水分解の程度は，もと
の酸と塩基がどれくらいの大きさの電離定数をもってい
て，それらの電離がどこまで進行して平衡になるかに依
存すると考えたのである。結論は，中和の進行が不完全
だと言うのと同じである。加水分解反応を例示する。

Arrheniusの酸塩基理論でもう１つ触れるべきこと
は，酸塩基に関する定義から明らかなように，物質の酸
塩基的性質を物質に固有な不変的性質としている点であ
る。ある物質が酸性物質であるか，塩基性物質であるか，
あるいは中性物質であるかは，物質によって決まる一義
的な性質である。ただし，物質自体の性質が問題になる
のではなく，その物質の水溶液中でのイオン化に関わる
性質が問題になる。このことは，酸と塩基を明確化する
と同時に，この理論の限界を示すことになった。最初に
現れた包括的な酸塩基理論であるArrheniusの考えは多
くの優れた点をもちながら，同時に欠点も大きかったの
である。それを例示しておく。
①　塩化水素を水に溶解した塩酸は酸であるが，塩化水
素自体は酸ではない。同様に，アンモニアは塩基では
ないが，アンモニア水は塩基である。Arrheniusの理
論では，アンモニア水はNH4OHと書く。しかし，塩
化水素とアンモニアは気相中で反応して塩化アンモニ
ウムを生成する。同じ意味において，二酸化炭素や三
酸化硫黄なども酸ではないが，固体の水酸化ナトリウ
ムなどと反応する。また，酸と反応して塩基性を示す
多数のアミン類やピリジン誘導体などの有機化合物が
あるが，これらは塩基ではない。こうした矛盾があっ
た。
②　Arrheniusの理論では，水溶液中でイオンに電離し
て反応することが，酸塩基に不可欠の要素になってい
る。したがって，上に述べたように，当時すでに知ら
れていた気相中や固相中の酸塩基反応をこの理論は説
明できない。また，イオン化が起こる液体アンモニア
中やイオン化が起こらないベンゼン中などをはじめと
して，水以外の溶媒である非水溶媒 [nonaqueous

solvent] 中の酸塩基反応なども知られていたが，これ

らもすべて酸塩基反応とはみなされないことになる。
溶媒としての水の役割をはじめとして，酸塩基反応の
本質をめぐる議論は，さらに続くことになった。

（２）Bronsted - Lowryの酸塩基理論（プロトン移動説）

Arrheniusの酸塩基理論が発表されてからも展開され
続けた酸塩基反応をめぐるさまざまな議論は，35年後の
1923年，Bronsted とLowryによってそれぞれ独立して，
新しい酸塩基理論へと集約されることになった。
Bronsted - Lowryの酸塩基理論である。
この理論は，酸，塩基，並びに酸塩基反応を次のよう

に定義する。

酸：プロトンを放出しうる物質，すなわち，プロト
ン供与体 [proton donor]。

塩基：プロトンを受容しうる物質，すなわち，プロ
トン受容体 [proton acceptor]。

酸塩基反応：酸と塩基の間で起こるプロトン授受反
応，すなわち，酸から塩基へのプロト
ン移動反応。

Bronsted - Lowryの酸塩基理論が有する最大の特徴は，
上に示したとおり，ただひとつの化学種プロトンに注目
し，その移動によってすべての酸塩基反応を統一的に説
明しようとする点にある。この理論によって，酸塩基反
応を水溶液中の水素イオンと水酸化物イオンの反応に限
定するArrheniusの酸塩基理論は大きく乗り越えられ
た。Arrheniusの酸塩基理論が対象とした酸塩基反応は，
水という特別な溶媒中での一例に過ぎないものになった
のである。しかし，他の化学種と区別してプロトンに特
別な役割を与えたという点に限って言えば，Arrhenius

以来の考え方を継承しており，決してそこから抜け出し
ているわけではない。つまり，この新しい理論は，一方
では，酸塩基反応を水溶液中への束縛から完全に解放し
ながら，他方では，水溶液中の水素イオンが他のイオン
と比較したときに示す特異な性質にまだ縛られたままで
あった。物質が変化する場としての水溶液という存在は
われわれにとってあまりにも大きく，しかも水はその本
性に基づき，物質中に特定の形式で存在する水素原子
（電気陰性度 [electronegativity] の大きい原子と結合し
ていて，部分的正電荷の局在した水素原子）と強い相互
作用をすることによってプロトンの性質を際立たせてい
るということがその背景にあるであろう。したがって，
Bronsted - Lowryの酸塩基理論は，Arrheniusの酸塩基
理論がもっていた矛盾をすべて解決したわけではないこ
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とを注意しておく。一例をあげれば，二酸化炭素はプロ
トン供与体ではないから，やはり酸とはみなされない。
物質間にプロトン移動がなければ，酸塩基反応ではない
のである。水素イオンの物質間移動が酸塩基反応の特殊
な一例に過ぎないことを示す酸塩基理論は，Bronsted -

Lowryの酸塩基理論が発表された年と同じ1923年に，
Lewisによって提唱された。その前に，Bronsted -

Lowryの酸塩基理論がもつ大きな進歩に触れておかなけ
ればならない。
さて，Bronsted - Lowryの酸塩基理論によれば，酸が
プロトンを放出する反応は，次のように表すことができ
る。これは，逆にみれば，塩基がプロトンを受容する反
応でもある。また，後でみるように，この式に現れるプ
ロトンが単独に，遊離して存在することはない。塩基に
受容されるか，塩基として働く物質がなければ酸はプロ
トンを放出しないかのいずれかである。

以下，この式が意味することを通して，Bronsted -

Lowryの酸塩基理論の特徴を述べる。
①　酸と塩基の関係は，それまで考えられていたように，
単に異なる物質間に存在する対立関係ではない。ある
物質がプロトンを放出して酸として作用すれば，自ら
は塩基に変化する。同様に，ある物質が塩基としてプ
ロトンを受容すれば，自らは酸に変化する。（10）式
の関係にある酸塩基対を共役酸塩基対 [conjugate

acid-base pair] という。共役酸塩基対の関係は，物質
の酸性と塩基性がプロトンを媒介して本質的にどう関
連しているかを見事に示すものである。（10）式は，
Bronsted - Lowryの酸塩基理論における酸と塩基の定
義であり，物質の性質としての酸塩基性を相対化する。
すなわち，ある反応で酸として作用した物質は塩基に
なるが，その塩基がさらに別の反応で酸として作用す
る可能性を否定しない。もちろん，その塩基がプロト
ンとして放出しうる水素原子を有する場合のことであ
る。同様に，ある反応で塩基として働く物質が酸にな
り，その酸が塩基性を示すことも認める。物質は，本
質的に両性である [amphiprotic] と主張する。別に言
えば，酸性，塩基性，中性といういずれの性質も，物
質に固定された絶対的な性質ではない。これは，
Arrhenius理論と決定的に異なる点である。これにつ
いては，また後で触れる。
②　Arrheniusの酸塩基理論では，酸も塩基も，水溶液
中で電離してイオンになることによってその酸性や塩

基性を発揮するとしていた。つまり，酸や塩基は，そ
れが分子性物質であるかイオン性物質であるかは別に
して，イオンに電離する非荷電体の電解質であった。
Bronsted - Lowryの酸塩基理論には，反応する場の制
限も，イオンに電離することや非荷電体であることな
どの制限もなく，ただ（10）式の関係を満たすものが
酸であり，塩基である。したがって，酸や塩基の種類
と反応する場は，Arrheniusの酸塩基理論が対象とし
たものよりも大きく拡大される。反応する場としては，
水溶液中はもちろん，気相中，固相中，電離が起こる
非水溶媒中，電離が起こらない非水溶媒中の酸塩基反
応を考えることが可能になった。酸や塩基の種類につ
いて言えば，とくに塩基の場合は，（10）式で酸が中
性分子であるときを考えればわかるように，すべての
陰イオンが塩基として働きうることになった。
Arrhenius理論で特別な位置を占めた水溶液中の水酸
化物イオンは，塩基の一例に過ぎない位置に退く。
Arrheniusの塩基NaOHは，塩基OH- の塩である。ま
た，Arrheniusの酸は，実際には後で述べるように水
溶液中で酸として作用する化学種が異なることもある
が，すべてBronsted - Lowryの酸である。さらに，
Bronsted - Lowryの酸には，塩基の場合と同様に，さ
まざまなイオン種も含まれる。
③　共役酸塩基対を例示する。上に述べた①と②の意味
を，考えてみよう。

④　Arrheniusの酸塩基理論とBronsted - Lowryの酸塩
基理論は，物質の酸性の強さ（酸性度 [acidity]）と塩
基性の強さ（塩基性度 [basicity]）をどのようにみて
いるかを，図1.1に比較して示す。①でも触れたが，
Arrheniusの概念では，酸性度と塩基性度は，酸また
は塩基というそれぞれ異なる物質群の中で比較され
る。酸性，中性，塩基性の間は不連続で，断絶してい
る。同じ物質の酸性と塩基性が同時に問題になること
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は決してないし，酸と塩基である物質間で酸性度や塩
基性度がそれぞれ比較されることもあり得ない。一方，
Bronsted - Lowryの概念では，物質の酸性度と塩基性
度は連続して逆方向に変化する。原理的には，すべて
の物質間で，物質の酸性度や塩基性度をそれぞれ比較
することができる。原理的にはという理由は，最強の
酸や最強の塩基は事実上反対の性質を示さないにして
も，酸塩基反応において物質は本質的に両性だからで
ある（プロトンとして放出しうる水素原子をもたない

物質は酸ではないから，それを酸から除くことは定義
している）。物質の性質に，中性ということはない。
ただし，物質は両性であるが，酸性度と塩基性度の尺
度は別々に示された相対的な尺度であり，酸性度と塩
基性度を直接比較することはできない。つまり，ここ
に示された尺度は，同じ物質の酸性度と塩基性度を比
較したり，ある物質の酸性度と別の物質の塩基性度を
比較したりするための尺度ではない。

図 1.1 物質の酸性度と塩基性度の比較

⑤　一般に，ある物質の酸性度と別の物質の塩基性度を
直接比較することはできない。酸性度と塩基性度を同
時に示す１つの尺度というものはないが，共役酸塩基
対については，それとは若干異なる有用な事情が存在
する。（10）式からわかるように，物質がおかれたあ
る条件のもとで酸がプロトンを放出する性質が強けれ
ば，その共役塩基はプロトンを受容する傾向が弱いこ
とを意味するだろう。また，酸が弱ければ，その共役
塩基は強い塩基性を示すだろう。ただし，酸はプロト
ン受容体がなければプロトンを放出しないし，逆に，
塩基はプロトン供与体が存在しない限りプロトンを受
容することはない。したがって，酸から塩基へのプロ
トン移動反応である酸塩基反応は，一般に，２組の共
役酸塩基対の間で起こる反応になる。一般的には，２
組の共役酸塩基対のなかで，より強い酸とより強い塩
基の間でプロトンが移動する反応が進む。（ ）内の

数字で異なる共役酸塩基対を区別し，次のように（10）
式をあてはめると，

全体の酸塩基反応は（11）式のように表される。

（11）式が示すように，酸（1）と塩基（2）が反応
して生成するのはそれぞれの共役塩基と共役酸であ
る。それらは別々に存在してもよいし，化合物を形成
してもよい。いずれにせよ，Bronsted - Lowryの酸塩
基理論では，酸塩基反応の過程で水素イオンが電離反
応で生成する必然性も，反応の結果として水が生成す
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る必然性もないことに注意する。（11）式の反応が平
衡になるとき，平衡状態は酸（1）の酸性度が酸（2）
よりも強いほど，また，塩基（2）の塩基性度が塩基
（1）よりも強いほど右側に偏ることになる。
酸塩基反応は水素イオンの電離を前提としないプロ
トン移動反応であることを強調して，Bronstedは
（11）式をプロトリシス [protolysis]とよび，それに関
与する酸や塩基をプロトライト [protolyte] と命名し
た。プロトリシスには，Arrhenius理論でいう中和反
応だけでなく，それまで酸塩基反応と認められなかっ
た反応も含まれることになる。その例を，次にみよ
う。
⑥　Bronsted - Lowryの酸塩基理論は，遊離のプロトン
は単独には存在し得ないことが前提になっている。
HClという酸が水に溶解する反応もプロトリシスであ
る。NH3という塩基が水に溶解する反応も，プロトリ
シスである。

また，Arrheniusは酢酸ナトリウムや塩化アンモニウ
ムの水溶液の性質を加水分解反応として考えたが，こ
れらの反応もプロトリシスに含まれる。

水は，これらの反応において，酸または塩基として
作用し両性的性質を発揮していること，酸にも塩基に
もイオン種のものがあることに，改めて注意する。
⑦　上の例でわかるように，水は両性溶媒 [amphiprotic

solvent] として，酸としても塩基としても作用するこ
とができる。したがって，プロトリシスとして（11）
式に示した酸塩基反応は，４つの化学種がすべて異な
るような２組の共役酸塩基対の間で起こる反応に限定
されない。１組の共役酸塩基対の共役酸と，もう１組
の共役酸塩基対の共役塩基が同一の物質であるときに
は，酸塩基反応は同一の物質間でも起こるのである。
水の酸及び塩基としての反応は，それぞれ，

したがって，２つの式を合わせると，

（16）式は，水の自己プロトン電離反応[autoprotolysis]

とよばれる。平衡定数は自己プロトン電離定数
[autoprotolysis constant] であるが，一般的には，水
のイオン積 [ionic product of water] Kwとよぶことが
多い。25 ℃，１気圧でのおよその値は，

である。この値から，純粋な水では，約５億個の水分
子あたり１個の水分子が電離していることがわかる。
なお，水のイオン積はすでに1917年，Lewisらによっ
て見積もられているが（J. Am. Chem. Soc., 39

（1917）2245），0 ℃から60 ℃にわたって適当な電池
の起電力測定から精密な値が求められたのは1933年の
ことであった（H. S. Harned and W. J. Hamer, J. Am.

Chem. Soc., 55（1933）2194）。
平衡定数Kwの分母に[H2O]2が表れていないことを説

明する。純粋な液体や固体は，１気圧のもとで，あら
ゆる温度において，その物質の標準状態に選ばれる。
25 ℃，１気圧で，純水のギブズ自由エネルギーはあ
る一定の値になる（標準生成ギブズ自由エネルギーの
値）。水のギブズ自由エネルギーの表現，G（H2O）=

Go（H2O）+ R T ln [H2O]において，純水の[H2O] = 1

と定義する。純粋な固体についても同様に，[固体] =

1とする。したがって，これらの項は平衡定数に表れ
ないことに今後とも注意する必要がある。ただし，い
ま液体や固体と言った物質を平衡系の一成分である溶
質として扱わなければならないときは，すでに述べた
ように，溶液の無限希釈時を基準状態にする溶質の濃
度（つまり，活量である）が平衡定数の一項として表
れるのは当然のことである。なお，希薄水溶液を扱う
限り，水のギブズ自由エネルギーは純水の値と変わら
ないものとして，[H2O] = 1とみなすことが一般的で
ある。逆にいえば，希薄溶液とは，溶媒が何であれ，
[溶媒] = 1とみなせる程度までしか溶質が溶解してい
ない溶液のことである。以上，注意する。
⑧　水の自己プロトン電離反応が逆向きに進む反応は，
水溶液中における強酸と強塩基の中和反応である。強
酸の化学式も強塩基の化学式も表れていない理由は，
次にみる通りである。
希薄溶液を扱っていて，強酸が水溶液中で事実上完

全電離するとき，強酸が放出したプロトンは強酸の種
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類によらず，水溶液中にH3O＋イオンとして存在して
いる。このイオンはプロトンが水和されて生じたイオ
ンで，ヒドロニウムイオン [hydronium ion] とよばれ
る。水溶液中の水素イオンが，実際にはもっと複雑な
構造をしていることは，「第４章　４－１　水の特異
性」のところで述べる。強酸をHAで示せば，この反
応を次のように書くことができる。水は，塩基であ
る。

こうなると，強酸水溶液中でプロトン供与体として作
用するものは最早個別のHAではなく，水和プロトン
H3O＋である。このイオンは，水溶液中で最強の酸と
して作用する。強酸の強さが水溶液中で溶媒である水
の共役酸の強さにそろえられる現象を，酸の水平化効
果 [leveling effect] という。強塩基Bの強さもまた，
水が酸として働く水溶液中では，水酸化物イオン（溶
媒である水分子からプロトンが失われたものである）
の強さに水平化される。溶媒である水分子の共役塩基
OH－ は，水溶液中で最強の塩基として作用する。

⑨（16）式に示す水の自己プロトン電離反応は，水溶液
が希薄溶液であれば，酸塩基を含めてどんな溶質が共
存しているときでも化学平衡の状態を保っていること
に注意しなければならない。（17）式に示された水の
イオン積は，水溶液中で常に一定の値を保つ。逆にい
えば，水のイオン積を一定に保つ形でしか，水溶液中
の水素イオン（ヒドロニウムイオン）と水酸化物イオ
ンは共存できない。（12）～（15）式，並びに（18）
及び（19）式の反応では，水は，水自身よりも酸性ま
たは塩基性の強い物質と反応している。このとき，水
に溶解された酸または塩基が，それぞれ酸電離定数ま
たは塩基電離定数に見合う平衡状態を保っていること
は言うまでもない。しかし，このとき，水の自己プロ
トン電離平衡は，水自身の自己プロトン電離に基づか
ない水素イオン（酸によって生じた）や水酸化物イオ
ン（塩基によって生じた）の影響を受ける。酸または
塩基によって水素イオンまたは水酸化物イオンが増加
したことに見合うように，（16）式の自己プロトン電
離平衡は左側にずれていて，水の自己プロトン電離は
抑制されている。そこには，いわゆる平衡移動に関す
るル・シャトリエの法則 [Le Chatelier's principle] が

働くのである。このように，ある反応系においてその
一成分をなすイオンが他から供給されることによって
平衡状態が移動することを，共通イオン効果
[common ion effect] という。共通イオンが塩として
供給されているときには，塩効果 [salt effect] ともい
う。
さて，上に述べた事情を理解したうえで，水溶液の

酸性，中性及び塩基性について確認する。表現は
Arrhenius理論で述べたことと変わらないが，この関
係は，水の自己プロトン電離平衡がどんな水溶液中に
おいても常に成立していることに関連した結論であ
る。水素イオンと水酸化物イオンの濃度は，いつでも
定量的に知ることができる。表現されている内容は，
Arrhenius理論とはまったく質的に異なるものであ
る。

Bronsted - Lowryの酸塩基理論では，物質が絶対的な
意味で中性であることはない。水溶液が中性であると
いうのは，ただ水の自己プロトン電離平衡の関係にお
いてのみ意味をもつことである。水溶液の酸性と塩基
性についても，同様である。
⑩　上記⑤～⑧では，溶媒としての水と酸塩基との反応，
溶媒である水の自己プロトン電離反応，水溶液中で起
こる強酸強塩基の水平化効果，水溶液中の平衡におけ
る共通イオン効果，並びに水溶液の性質としての酸性，
塩基性及び中性を説明した。これらの根底にあるのは，
溶媒である水が酸としても塩基としても作用しうる両
性物質だということである。
両性を示す溶媒は，水だけではない。各種のアルコ

ール類や，酸類，アンモニアやアミン類の一部等があ
る。これらの溶媒に共通するものは何か。強弱は別に
して，これらの溶媒分子は，プロトンとして放出しう
る水素原子をもっている。－OH，－NH，－
COOH，－SO3H，H－X（Xはハロゲン）などにある
水素原子である。両性溶媒とよばれる溶媒は，必ず，
Bronsted酸である。その意味でこれらの溶媒を，プ
ロトン性溶媒 [protic solvent] とよぶ。プロトンとし
て放出しうる水素原子をもたず，事実上はBronsted

酸として機能し得ない溶媒を非プロトン性溶媒
[aprotic solvent] という。プロトン性溶媒も非プロト
ン性溶媒も，その塩基性に応じてプロトンを受容する
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能力があることは言うまでもない。
さて，両性溶媒をHSで表すことにすれば，⑤～⑧

に水に関して述べたことは，基本的にすべて両性溶媒
中にもあてはめることができる。

H2S＋ とS－ は，両性溶媒HSの希薄溶液中では，そ
れぞれ最強の酸と塩基になる。両性溶媒の溶液が中性
であると言えるのは，[H2S＋] = [S－] の場合である。
酸性及び塩基性についても，溶媒の自己プロトン電離
平衡と関連付けて考える。自己プロトン電離平衡が事
実上存在しない非プロトン性溶媒の溶液には，酸の溶
液，塩基の溶液，塩の溶液などがあるだけであり，溶
液の酸性，中性及び塩基性という概念はない。もっと
も，両性溶媒の溶液が酸性，中性，塩基性のいずれで
あっても，その溶液に酸であれ塩基であれ新たに加え
られれば，どの溶液にも必ず何らかの酸塩基反応が起
こる。溶液の酸性，中性，塩基性を言ってみても，そ
れ自体は相対的な性質に過ぎない。Bronsted - Lowry

の酸塩基理論は，物質の酸塩基的性質を相対化する理
論であることを改めて強調しておく。
⑪　酸塩基の強さは，その種類によって，また溶媒によ
って変化する。ある溶媒中の酸塩基の強さは，それぞ
れ，酸電離定数及び塩基電離定数に表れる。電離定数
が酸塩基や溶媒の種類によって変化するとは，どうい
うことだろうか。
それを考える前に，溶媒を分類しておかなければな

らない。溶媒に関することは第４章で詳しく述べるの
で，ここでは酸塩基の強さとの関連を理解するための
最小限にとどめる。先に触れたプロトン性溶媒と非プ
ロトン性溶媒は，さらに次のように分類できる。 図
1.2に示すように，プロトン性溶媒は，溶媒自身の酸
塩基性の強弱に応じてさらに３つに分類されている。
酸性の強いプロトン供与性溶媒 [protogenic solvent]，
塩基性の強い親プロトン性溶媒 [protophilic solvent]，
酸性も塩基性もある程度の強さをもつ中性溶媒
[neutral solvent] である。非プロトン性溶媒も３つに
分類されているが，極性 [polarity] の有無または大小
によって，大きくは極性溶媒 [dipolar solvent] と不活
性溶媒 [inert solvent] の２つに分かれる。極性溶媒に
分類されるものは，大きな双極子モーメント [dipole

moment] をもち，比較的高い誘電率 [dielectric

constant]（厳密に言えば，溶媒の誘電率 [permitivity]

の真空の誘電率に対する比，すなわち比誘電率

図 1.2 溶媒の分類（I. M. Kolthoff：Anal. Chem., 46 （1974）1992）
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[relative permitivity]のことである）をもっている。
極性溶媒は，プロトンへの親和性（塩基性）の強弱に
よって，塩基性の強い親プロトン性溶媒と，塩基性の
弱い疎プロトン性溶媒 [protophobic solvent] の２つ
に分かれる。不活性溶媒とされるのは，無極性である
か，または非常に小さい極性しかもたない溶媒である。
不活性溶媒は，酸性はもちろん塩基性もほとんど示さ
ない低誘電率溶媒で，電解質の電離も事実上起こらな
い溶媒である。

⑫　それでは，酸の電離平衡について考える。溶媒を省
略して，簡単に平衡を書くと，

酸の電離定数Kaは，酸，プロトン及び共役塩基の安
定性（ギブズ自由エネルギー）で決まる。これら３つ
の要素は，各化学種－溶媒間相互作用によって各化学
種が受ける溶媒和の強さで変化するから，酸の電離定
数は溶媒によって変化することになる。溶媒が酸を不
安定化してプロトンの放出を促進するほど，また，溶
媒和によってプロトンと共役塩基が安定化するほど，
酸の電離は進む。
溶媒の影響を考える前に，電離していない酸自体の
安定性が，初めから酸の種類によって異なることに注
意しなければならない。すなわち，酸の安定性は，初
めから酸内部に存在するプロトンと共役塩基の親和性
（結合力）に依存していることに注意しなければなら
ない。親和性が強ければ酸は安定な状態にありプロト
ンを放出しにくく，弱ければ不安定な状態にあってプ
ロトンを放出しやすい。それでは，もともと違ってい
るという酸の安定性に対して，溶媒はどう影響するか。
溶媒が酸と相互作用をするとき，酸のどの部分に働き
かけるかを分けて考えると，プロトンとして放出され
ることになる水素原子（部分的な正電荷が局在してい
る）と共役塩基になる残りの部分がある。これらの部
分に対する溶媒の作用の仕方は，結局，プロトンと共
役塩基に対する溶媒和の仕方に類似するであろう。溶
媒の作用が強ければ，酸は不安定化しプロトンを放出
しやすくなる。したがって，酸の電離定数が酸の種類
によって，また溶媒の種類によって変化する要因は，
３つに絞られることになる。もともと酸中に存在する
プロトン（になるべき水素原子）と共役塩基（になる
べき残りの部分）の親和性，プロトンの溶媒和及び共

役塩基の溶媒和の３つである。
ただし，厳密に言うと，酸のイオン化 [ionization]

と電離は，本来区別しなければならない。酸をHAと
して，イオン化と電離を区別すれば，次のように書け
る。最初の段階がイオン化，次が電離である。途中に
生成したものを，イオン対 [ion-pair] という。他のイ
オン種と同様に溶媒を省略しているが，イオン対の回
りには相互作用する溶媒分子があり，イオン対を分離
しようとしている。さらに，場合によれば，イオン間
にも溶媒分子が入り込む。酸は，元の状態よりもプロ
トンを放出しやすくなっていることに注意する。

この平衡が電離の方向にどこまで偏るかは，溶媒の誘
電率（誘電率が高いと，電荷の分離，すなわち電離は
起こりやすい），イオン－溶媒間相互作用及びイオ
ン－イオン間相互作用の強弱などに影響される。
次に，３つの要因について考えを進める。同じ溶媒

中で異なる酸の電離定数を比較するときと，ある１つ
の酸の電離定数を異なる溶媒中で比較するときを区別
して考える必要がある。
まず，同じ溶媒中では，酸の種類によってプロトン

と共役塩基の親和性がもともと異なることが，酸の強
弱を決める第一の要因になる。同じ溶媒中だから，プ
ロトンと溶媒の相互作用は変わらない。電離定数を決
めるのは，プロトンと共役塩基の親和性による相互作
用と，共役塩基と溶媒の相互作用の差である。一般に，
前者の方が後者よりも強いのである。したがって，酸
内部でのプロトンと共役塩基の親和性が弱い酸は，多
くの溶媒中で強酸として電離しやすい。その典型例に，
過塩素酸HClO4がある。過塩素酸イオンは大きなサイ
ズをもった電荷が最小の陰イオンであり，プロトンと
の親和性が弱いのである。水溶液中で完全電離するほ
か，アルコールや他の有機溶媒中でもかなり強い酸と
して電離することができる。
次に，溶媒が変化して，プロトンの溶媒和と共役塩

基の溶媒和が変化することの影響はどうだろうか。プ
ロトンと共役塩基の親和性が強いためにある溶媒S1中
では弱酸であった酸も，溶媒の塩基性がもっと強い溶
媒S2中では，プロトンの溶媒和が進み，それだけ電離
しやすくなる。少なくとも，イオン化が進む。ただし，
新しい溶媒S2の酸性がもとの溶媒S1の酸性より小さけ
れば，共役塩基はS1中よりも不安定になるから，電離
は抑制されることになる。したがって，溶媒の種類に
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よる弱酸の電離定数の変化には，一般的には常に，プ
ロトンの溶媒和と共役塩基の溶媒和の両方が影響して
いることを考慮しなければならない。水溶液中の電離
と非プロトン性極性親プロトン性溶媒中の電離を比較
する場合などが，これに相当する。もちろん，溶媒S2

の塩基性が極めて強くなった効果が，その酸性が減少
した効果を上まわれば，弱酸のイオン化または電離は
促進されることになる。塩基性が極めて強いプロトン
性親プロトン性溶媒中では，一般的に言って，どんな
弱酸でも少なくともイオン化まで進むであろう（これ
らの溶媒には誘電率が小さいがものがあり，そのとき
には電離は起こりにくい）。
同様に，弱酸の電離は，共役塩基が強く溶媒和され
る酸性の強い溶媒中においても促進されると考えられ
るが，このときにも，同時にプロトンの溶媒和に対す
る溶媒の塩基性の影響を考慮しなければならない。こ
の間の事情は，すぐ上に述べたことと同じである。プ
ロトン性プロトン供与性溶媒のように溶媒自身が酸で
あるとき，弱酸の共役塩基は強い溶媒和を受け，少な
くとも弱酸のイオン化は進むだろう。ただし，溶媒の
酸性が弱酸よりも強ければ，弱酸が塩基として溶媒か
らプロトンを受容することもある。弱酸のイオン化や
電離が促進されるケースと，弱酸が塩基として溶媒か
らプロトンを受容するケースの中間には，弱酸と溶媒
双方の酸塩基性や溶媒の誘電率が影響して，複雑なイ
オン化状態があると考えられる。
一方，塩基の電離は，一般的には共役酸の電離の逆
であると考えればよいが，注意が必要である。塩基の
電離は，両性溶媒中，すなわちプロトン性溶媒中でし
か起こらないということである。まず，塩基は，どん
な両性溶媒中でも，プロトンに対する親和性が強いも
のほど強塩基として振舞う。そのとき，共役酸の酸性
が弱いことは上に述べたとおりである。しかし，弱塩
基であっても，溶媒HSの酸性が強くなれば，塩基B

のBH＋とS－への電離，少なくともBH＋・S－ へのイオ
ン化は促進される。プロトン性プロトン供与性溶媒中
で，塩基Bが中性分子のままで存在することはあり得
ないだろう。ただし，塩基Bの溶媒HS中の電離平衡
は，B + HS = BH＋ + S－ であるから，BH＋ とS－ の
溶媒和の強さも電離に影響する。一般的には常に，プ
ロトン性溶媒の酸塩基性の強さと誘電率の大きさを考
慮しなければならない。酸の場合と，同様である。な
お，非プロトン性溶媒に溶解した塩基Bは，プロトン
化されない。そこに酸が共存して初めて，酸からプロ
トンを受容できる。そういう意味では，塩基は，非プ

ロトン性溶媒中でその本来の塩基性を発揮しやすいと
も言える。
関連して，酸と塩基の強弱をできるだけ幅広く区別

できる溶媒（酸塩基の示差溶媒という）とは，どのよ
うなものであろうか。
・プロトン性溶媒は，強酸や強塩基と反応してこ
れを水平化する。水平化が起これば，強酸や強
塩基の強さを区別できない。プロトン性溶媒は，
一般に，酸塩基の示差溶媒に適さない。ただし，
プロトン性溶媒でも，塩基性が弱ければ（典型
的には酸性溶媒である），強酸の強弱を示差す
ることができることもある。プロトン性溶媒で
も酸性が弱ければ（典型的には塩基性溶媒であ
る），強塩基の強弱を示差することができるこ
ともある。
・非プロトン性溶媒は酸塩基を水平化しないか
ら，一般に，酸塩基の示差溶媒になる。塩基性
が弱い疎プロトン性溶媒は，とくに酸の示差溶
媒として適している。塩基性の強い親プロトン
性溶媒はプロトンに強く溶媒和し酸の電離を促
進するから，酸の強弱の差を小さくする。

溶媒の酸性及び塩基性については，さらに第４章で後
述する機会がある。
⑬　以上，Bronsted - Lowryの酸塩基理論の特徴を概観
した。酸塩基の理論と実際を大きく発展させた核心は，
何よりもその酸塩基の定義（10）式にあるとおり，物
質の酸塩基的性質を，プロトンを媒介にして相互に関
連するものとして理解したことにあった。両性溶媒の
自己プロトン電離，両性溶媒中の水平化効果，共通イ
オン効果，酸塩基反応に対する溶媒効果などについて
も，プロトリシスによる統一的視点に立って定量的に
理解することが可能になり，深められた。

Bronsted - Lowryの酸塩基理論の限界あるいは問題
点については，すでにこの小節の初めに指摘したとこ
ろである。まず，この理論は，プロトンとプロトリシ
スに無縁なものを酸塩基の範疇から排除した。二酸化
炭素，三酸化硫黄，ハロゲン化ホウ素などは，酸塩基
反応の対象にならなかった。この限界については，
Lewisの酸塩基理論の発展を待たなければならなかっ
た。初めに指摘した通りである。しかし，もう１つの
問題点として指摘したことに関しては，注釈が必要だ
と思う。すなわち，この理論は酸塩基反応を水溶液系
から解放しながら，まだプロトンの特異性には縛られ
たままである，という点についてである。

Arrheniusの酸塩基理論は，水溶液中で電離した水
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素イオンに注目し，その対極にある物質として水酸化
物イオンに注目した。Bronsted - Lowryの酸塩基理論
は，いかなる媒体中においてであろうと，物質間のプ
ロトン移動（プロトリシス）に注目した。彼らが，彼
らだけでなく同時代の化学者が等しく，プロトンに注
目したことには必然性があるということを注釈しなけ
ればならない。水素原子は，電子１個を有する最小の
原子である。他の原子と共有結合をし，またイオン
（プロトン）になる。最小の陽イオンであるプロトン
は極めて大きなエネルギーを有し反応性に富むから，
気相中の特別な条件を除けば単独に，他の物質から孤
立して存在することはできない。必ず，大きなエネル
ギーをもって，他の物質と相互作用する。水素イオン
の特異性は，水溶液中だけでなくさまざまな媒体中に
おいても，他のイオンと比較して常に際立つものであ
った。
確かに結果はそうなのであるが，われわれはさらに，
物質中に存在する水素原子のあり方に目を向けなけれ
ばならない。何百万種，何千万種と言われる物質中で，
金属イオンを除けば，正電荷が明確に強く局在する場
所は，小さな水素原子上にしかないということである。
水素原子の電気陰性度は小さいから，電気陰性度の大
きい酸素原子，窒素原子，一部のハロゲン原子と共有
結合したときに，小さな水素原子上に正電荷が局在す
る。酸中の水素原子，水を含めてプロトン性溶媒中で
酸性を発揮する水素原子は，すべてこの正電荷が局在
した水素原子である。正電荷密度が高く電子不足の状
態にあり，負電荷（孤立電子対）を有するものと強い
相互作用ができる状態になっている。非プロトン性溶
媒分子中には，このような水素原子はない。一方，水
素原子と共有結合した酸素原子や窒素原子上には負電
荷が局在する。プロトン性溶媒の塩基性（プロトン受
容性）は，この局在した負電荷に由来する。プロトン
性溶媒中で起こる自己プロトン電離平衡や水素結合の
原因も，正電荷の局在する水素原子と負電荷が局在す
る酸素原子や窒素原子の存在にある（あらゆる物質間，
物質内の水素結合にもあてはまる）。また，酸素原子
や窒素原子は水素原子と直接結合していないときで
も，分子中の電気陰性度の小さい原子から電子を引き
寄せるから，負電荷の局在が生じている。非プロトン
性溶媒の塩基性は，これに基づくものである。なお，
正電荷の局在できる状態に水素原子が結合していなけ
れば，正電荷はある原子上に明確な形で局在せず，炭
素原子やそれと結合した水素原子など電気陰性度の小
さいいくつかの原子上に分散する。さらに，こうした

酸素原子，窒素原子，ハロゲン原子などには，孤立電
子対がある。塩基がプロトンを受容できるのは，局在
した負電荷や孤立電子対があるからである。
水素原子は，他の原子に決して置き換えることがで

きない独自の位置を物質中に占めている。この位置は，
水素原子だけがもつ特異な位置である。酸塩基反応と
いう極めてありふれた物質運動のなかで，物質は絶え
ず相互に影響を及ぼし合いながら変化している。この
物質の運動と変化において，水素原子が物質中に占め
る特異な位置が注目され，解明された意義は計り知れ
ないほどに大きい。なるほど，この物質の運動の本質
は電子の運動に帰着することが理解された。Lewisが
酸塩基理論の更なる拡張のなかで明確にしたように，
プロトリシスを含めて酸塩基反応の本質は物質間の電
子対授受である。プロトンの関与がないためにそれま
で酸塩基反応として認められなかった多くの反応が，
酸塩基反応として理解されるようになった。そのよう
に，単に，酸塩基反応の範囲が拡大しただけではない。
物質及び物質の運動の多様性に共通するのは物質中に
存在する電子の運動であるという，自然に存在する物
質の本質に関わる理解が深められたのである。物質間
に電子対の授受がある反応は，すべて酸塩基反応であ
る。酸塩基反応は，こうして自らの枠組みをほとんど
完全に近い形にまで取り払うことになった。しかし，
プロトンが関与するプロトリシスの本質は電子対の授
受であるという到達点にわれわれが達したことと，相
互に作用しながら変化する物質のなかに水素原子とい
う特異な存在があることに，いまなお，われわれが注
目することとは，２つの別のことであるだろう。後者
は前者に吸収され，消滅するのではないからである。
われわれは，プロトンの特異性に注目することによっ
てはじめて，物質の多様性と自然の豊かさを記述する
ことができる。そして，同時に，その多様性と豊かさ
の根底には電子対の授受があることを知ることによっ
てはじめて，自然の単純性，普遍性を認識することが
できる。普遍性のない個別性もないし，個別性のない
普遍性もないことを知らなければならない。個別的な
ものは必ず普遍的なものを体現しており，普遍的なも
のは必ず個別的なものとして存在している。Lewisの
酸塩基理論が発展した後になお，Bronsted - Lowryの
酸塩基理論が語られなければならない必然性はそこに
ある。いま到達している地平に立ってプロトンの特異
性に注目する必然性は，失われていない。
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（３） Lewisの酸塩基理論（電子対移動説）

Lewisが酸塩基理論を発表したのは，Bronsted－
Lowryの酸塩基理論が発表されたのと同じ1923年であ
る。Lewisの考えは，塩基性の本質を水酸化物イオンだ
けに限定しない点ではBronsted－Lowryの酸塩基理論
と一致していた。しかし，Lewisは同時に，酸性の本質
をプロトンに限定することにも反対した。プロトン性物
質－塩基間の反応と，非プロトン性物質－塩基間の反応
とに共通性があることを主張し，反応の機構に立ち入っ
てそこで起こっていることの本質をみようとしたのであ
る。例えば，次のような反応で，それをみてみよう。

Lewisは，これらの反応で生成するのは酸と塩基の化合
物であり，酸と塩基の間には電子対を介して新たな化学
結合が生じると考えた。酸塩基反応の本質的な意味は，
塩基から酸に対して電子対が供与されることであると考
えたのである。

Lewisの酸塩基理論では，酸，塩基及び酸塩基反応の
定義は次のようになる。

酸：電子対受容体 [electron pair acceptor]

塩基：電子対供与体 [electron pair donor]

酸塩基反応：酸と塩基との間で起こる電子対授受反
応，すなわち，塩基から酸への電子対
移動反応

Lewisの塩基は，実際上，Bronsted－Lowryの塩基に一
致する。しかし，酸の概念は大きく拡大される。プロト
ンや金属イオンを含めてすべての陽イオンは酸である。
Arrhenius理論とBronsted－Lowryの酸塩基理論が排除

しつづけた二酸化炭素，三酸化硫黄，三塩化ホウ素など
も新たに酸に分類される。酸塩基理論はついに，プロト
ンの束縛を断ち切った。
ただし，上の反応例から，プロトンが酸であり，

Bronsted－Lowryの酸HAは最早酸ではないと単純に考
えてはいけない。例えば，A－ + HA = [A－：HA]（普
通，単にHA2

－ と書く）の反応は，極性疎プロトン性溶
媒中で起こりうる反応であり，このときHAは酸である。
Bronsted－Lowryの酸塩基理論で，ある酸の共役塩基
が，さらに酸として別の塩基と作用するのと同じことで
ある。何を酸塩基とし，酸塩基反応とみるかの指標にな
るのは，電子対だけある。また，上の例でもそうである
が，酸と塩基の間で電子対の授受があるとき，新たにそ
の間に生じる化学結合はいわゆる配位結合であると単純
に考えてもいけない。共有結合であれ（配位結合も共有
結合の一種である），イオン結合であれ，金属結合であ
れ，また分子間力であれ，同じ物質中の原子間や異なる
物質の原子間に生じる化学結合をそのように命名するの
は，電子を介在する原子間の相互作用の仕方に対するわ
れわれの認識の表明である。それぞれの化学結合が互い
に他と明確に区別される異質な結合であることを，われ
われは知っている。同時に，われわれは，原子と原子を
結びつける電子の介在の仕方が特定の仕方だけに限定さ
れることによって各結合間は断絶しているのではなく，
電子の介在の仕方は連続して変化しうることを知ってい
る。

Lewisの酸塩基反応は，プロトリシスとして定義され
るBronsted－Lowryの酸塩基反応のすべてを含むとと
もに，錯形成反応 [complex formation] などにも拡張さ
れる。酸塩基反応の化学は，配位化学の領域を含むこと
になった。この錯形成反応もまた，今日では，極めて広
い意味で理解されている。酸塩基間の電子対授受を電子
対共有による典型的な配位結合の形成に限定せず，例え
ばイオンの溶媒和現象のように，一般的にはもっと弱い
相互作用に対しても，イオン－溶媒間相互作用をLewis

酸－Lewis塩基相互作用として理解するのである。溶媒
のLewis酸及びLewis塩基としての性質については，第4

章で述べることになろう。
Lewisの酸塩基理論は，また，有機化合物の反応性に

みられる置換基効果などを説明するときにも有用であっ
た。電子吸引性の強い置換基は有機化合物の内部に電子
移動を引き起こし，酸性度を強める。酸性度の強くなっ
た部位は親電子的[electrophilic]であり，塩基である求核
試薬 [nucleophile] の攻撃を受ける。逆に，電子供与性
の強い置換基は有機化合物の塩基性度を高め，求核的
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[nucleophilic] になった部位は酸である親電子試薬
[electrophile] と反応しやすくなっている。（化学反応の
考察を物質の親電子性，求核性に基づいて行う議論は，
Ingoldによって始められた。 C. K. Ingold：J. Chem.

Soc., （1933）1120；Chem. Rev., 15（1934）225）。
本書は，溶液中のイオンをどうみるか，イオンが関与
する溶液内平衡の基礎的理解をどう深めるかに主眼をお
いているから，Lewis酸塩基反応の広大な領域にこれ以
上立ち入ることはできない。ただ，Lewis酸塩基の反応
性に関する理論として，「硬い酸塩基と軟らかい酸塩基」
[hard and soft acids and bases] の理論（HSAB理論）
が重要であることを記すにとどめる。（R. G. Pearson：
J. Am. Chem. Soc., 85（1963）3533；J. Chem. Ed., 45

（1968）581）
ここで，Lewisの酸塩基理論が発表されたのが1923年

であったことに触れておく。この年は，Bronsted－
Lowryの酸塩基理論が登場し，プロトリシス理論によっ
てArrhenius理論が大きく乗り越えらようとした年であ
る。酸塩基理論に対する関心は，１世紀以上にわたって
酸性の根源とみなされてきた水素イオンに新しい玉座を
準備したプロトン移動説に注がれていた。その魅力には
極めて大きなものがあったから，Lewis理論はそれから
15年もの間，大きく注目され支持されることはなかった。
また，共有結合理論も生まれてまだ間のない頃であり，
Lewisの考えはその立場からもかけ離れているとみられ
た。事態が変化するのは，原子価結合理論や分子軌道理
論が生まれ，化学結合の本質に対する理解が発展する
1930年代の終わりになってからである（G. N. Lewis：J.

Franklin Inst., 226（1938）293）。

（４） Usanovichの酸塩基理論（正負電荷移動説）

1939年，Usanovichは，現代においてもっとも普遍的
で包括的な酸塩基理論を提唱した。酸塩基の定義は，次
のとおりである。

酸：陽イオン（プロトンを含む）を分離することが
できる，または陰イオン（電子を含む）と結合
することができる物質。つまり，陽性化学種の
供与体，または陰性化学種の受容体。

塩基：陰イオン（電子を含む）を分離することがで
きる，または陽イオン（プロトンを含む）と
結合することができる物質。つまり，陰性化
学種の供与体，または陽性化学種の受容体。

また，物質の酸塩基性については，「プロトンあるいは

陽イオンを受け取るとその物質はより酸性となり，失う
とその物質はより塩基性となる。また，電子または陰イ
オンを受け取るとより塩基性となり，失うとより酸性と
なる」と言うことができる。こうした一般化によれば，
物質の酸性とは塩基との反応で減少する物質の電気的に
陽性な性質であり，塩基性とは酸との反応で減少する物
質の電気的に陰性な性質である。本章のはじめに述べた
Berzeliusの電気化学的二元説の先駆性は，明らかであ
ろう。Usanovichは，電子を１つの塩基とみなすことに
よって，酸塩基反応のなかに電子授受反応である酸化還
元過程をも包括した。酸塩基反応の地平は，ついに酸化
還元反応の領域にまで拡張されたのである。
ここで，酸塩基反応と酸化還元反応の関連について少

し触れておく。まず，Bronsted自身が酸塩基反応と酸
化還元反応に強い類似性を認めていたことを述べなけれ
ばならない。プロトンも電子も物質のなかで特異な位置
を占め，溶液中に単独に，他の物質から遊離したままで
存在することはできない。プロトンと電子は，それぞれ，
酸塩基反応及び酸化還元反応において物質間を移動する
ことによって本質的な役割を担う基本物質である。酸と
塩基に対応する酸化体と還元体には，次のように共通性
がみられる。

ある物質の酸化体 [oxidant] は酸化剤 [oxidizing

reagent] として作用して他の物質から電子を受け取る
と，自らはその物質の還元体 [reductant]に変わる。逆
に，ある物質の還元体は還元剤 [reducing reagent] とし
て機能して他の物質に電子を与えると，自らはその物質
の酸化体に変化する。ある物質の酸化体と還元体は，共
役酸塩基対の場合と同様に，共役の関係にある。ある物
質の酸化体の酸化力が強いほど，共役な関係にある還元
体の還元力は弱い。プロトンと電子の電荷がちょうど逆
であることを考えれば，酸と酸化体，塩基と還元体が対
応することになる。また，酸塩基反応のときと同様に，
ある酸化体が還元されて生じた還元体が別の反応で酸化
剤として作用することがあり，逆に，ある還元体が酸化
されて生じた酸化体が別の反応で還元剤として作用する
こともある。酸化剤と還元剤にも，両性的な性質が認め
られる。さらに，酸塩基反応が２組の共役酸塩基対から
なる平衡であるように，酸化還元反応も２組の共役対で
構成される平衡である。
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酸化剤の強さが，酸化体（1）＞ 酸化体（2）であるほ
ど，つまり，還元剤の強さが，還元体（2）＞ 還元体
（1）であるほど，酸化還元反応の平衡は右側に偏る。あ
る物質の酸化体の酸化力及び還元体の還元力を示す指標
は，第２章で述べるように，それらの酸化体と還元体で

構成される酸化還元共役対の電極電位である。
Bronstedは，共役酸塩基対の酸及び塩基の強さを，酸
塩基の電離定数によってではなく，電極電位の表現方法
に対応する酸性度ポテンシャル及び塩基性度ポテンシャ
ルによって表す提案までしている。Bronstedは，酸塩
基反応と酸化還元反応の類似性を強く認識していたこと
がわかる。

Lewisも，酸塩基反応と酸化還元反応の形式的類似性
に気づいていた。例えば，酸であるナトリウムイオンと

図 1.3 電子は，物質間の相互作用にどのように介在するか
（溶液中の酸塩基及び酸化還元反応に注目した模式図。次頁の注釈参照）

酸塩基理論の発展 酸化還元理論の発展
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塩基である塩化物イオンは，ナトリウムと塩素の酸化還
元反応で生じる。このとき，ナトリウムから塩素へ電子
の移動が起こっている。酸化還元反応におけるこうした
電子移動と，酸塩基反応における電子対供与と受容の類
似性を認めていた。しかし，酸塩基反応の本質を追求す
ることによって，酸化還元反応が酸塩基反応の一領域で
あることを示した酸塩基理論は，Usanovichの酸塩基理
論をおいて他にない。Usanovichの理論によって，酸塩
基反応は酸化還元反応を含めるところまで一般化され
た。
逆に，酸化還元反応を一般化すれば酸塩基反応も含ま
れるようになるという考えは，先にLewis理論によって
有機化合物の反応性を説明する際に関連して紹介した
Ingoldが示している。Ingoldは，化学反応をある物質の

親電子性と他の物質の求核性に基づく電気的な相互作用
として理解していた。求核性が極めて強い物質から親電
子性が極めて強い物質へは，電子の完全な移行が伴う。
これが，酸化還元反応である。そこまで反応が進まなけ
れば，電子対を共有する酸塩基反応になるが，これは本
来，普遍的な酸化還元反応に含まれるべきものだと考え
たのである。Ingoldの分類した求核性の化学種には塩基
とともに還元剤が含まれており，親電子性の化学種には
酸とともに酸化剤が含まれていた。
物質の酸塩基的性質を，いかに理解するか。酸塩基理

論の発展をたどりながら，議論は，酸塩基反応と酸化還
元反応の関連性にまで及ぶことになった。酸塩基反応，
酸化還元反応，両者の関連性をみるとき重要なことは，
物質間の相互作用には必ず電子が関与していることをよ
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く理解することである。物質の運動と変化は，物質中に
存在し，物質間に介在することになる電子の運動に尽き
る。電子の介在の仕方に注目しなければならない。最後
に，図1.3に，電子が物質間の相互作用に介在する仕方
を示す。
繰り返しになるが，物質と物質の相互作用をみるとき，
われわれは，電子がそこにどのように介在しているかに
常に注目する。酸塩基反応と酸化還元反応の間で，電子
の介在の仕方は連続していると述べた。それは，化学結
合において電子が原子間に介在する仕方の両極に，例え
ば共有結合とイオン結合があるのと同じことである。そ
の中間にどんな化学結合も存在しないのではない。物質
の運動が電子の運動に尽きることに，われわれは自然の
単純性をみることができる。しかし，電子は自らの性質
によって運動しているに過ぎないかもしれないが，それ
がもたらす物質の多様性，自然の豊かさは，３世紀にも
わたる人間の営為をもってしてもなお汲み尽くされてい
ない。物質の多様性には，文字どおり底はない。汲み尽
くされない豊かさが自然にあることを，知らなければな
らないだろう。

１－２　水溶液中の酸塩基平衡をどう理解するか

ここでは，前節で学んだ酸塩基理論を踏まえて，水溶
液中の酸塩基平衡を考察する。Bronsted－Lowryの酸
塩基理論に立脚して水溶液中のプロトンに注目しなが
ら，化学平衡の基本的な考え方を学ぶことに重点をおく
ことにしよう。まず，電離平衡に対する一般的な考察か
らはじめる。

（１） 電解質の電離平衡に，溶媒の酸塩基的性質，誘電

率などはどう影響するか

酸塩基の電離平衡を扱うまえに，一般の電解質MXを
例にして溶媒の酸塩基的性質や誘電率などが電離に及ぼ
す影響をみておく。この電解質は，電離して１価の陽イ
オンと陰イオンを生じる１－１型電解質 [1-1

electrolyte] とする。また，簡単のために，仮にこの電
解質は２種の原子MとXで構成され，電気陰性度はM＜
Xとしておく。したがって，MXはもともと，Mδ+－Xδ－

のように分極していることに注意する。 M ≠ Hとし
たのは，本小節（１）の一般的考察では，溶媒が水であ
るときに考慮しなければならない水の自己プロトン電離
平衡の影響を考察の対象外とするためである。水の自己
プロトン電離を含む酸塩基平衡は，次の小節（２）以降
で行う。その一点を除けば，いまから行う考察は，M =

Hである場合にも適用できる。
なお，電解質の溶解過程 [dissolution process] （この
過程は，結晶の昇華 [sublimation]，気相中でのイオン
対の解離 [dissociation]及び気相中から溶媒中へのイオ
ンの溶媒和の過程を含むことになる）に関する熱力学的
考察は，第４章で行う。電解質の電離定数の理論式につ
いても，そこで扱う。
① 溶液中におけるイオン化過程と電離過程はどのよう
に区別されるか
ある溶媒S中で，電解質MXは，次のように，イオン

対M＋・X－ の生成を経て電離する。電解質，イオン対
及びイオンに溶媒和する溶媒分子は，省略している。

Ki とKd は，それぞれMXのイオン化定数 [ionization

constant]，イオン対M＋・X－の電離定数 [dissociation

constant of ion-pair] である。Ki は，単位をもたない。
溶質濃度をmol dm-3であらわすと，Kdの単位はmol dm-3

になる。いわゆる電解質の電離定数 [dissociation

constant of electrolyte] KDは，次式に示すように，MX

のイオン化過程とイオン対M＋・X－の電離過程を含む全
過程の電離定数，すなわち全電離定数 [overall

dissociation constant of electrolyte] である。溶質濃度
をmol dm-3であらわすと，KDの単位もmol dm-3である。

電解質MXの電離平衡ではなく，その構成イオンM＋ と
X－ のイオン会合平衡 [ion association equilibrium] を議
論するときに，KD の逆数を指標にすることがある。KD

の逆数は，MXのイオン会合定数（単位は，mol-1 dm3）
[ion association constant] KAとよばれる。

（24）式に示したイオン対の生成過程とその電離過程
は，本来，明らかに区別されるべき過程である。しかし，
各過程の平衡定数を別々に測定することは一般に困難で
あることが多い。平衡定数はさまざまな方法で測定可能
であるけれども，その測定法がいつでも分極状態にある
Mδ+－Xδ－ とイオン対M+・X－ を区別できるとは限ら
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ないからである。したがって，電離定数は，ふつう２つ
の過程を合わせた全平衡定数として測定されていること
になる。この点については，以下のことに注意する。
（a） 電解質がもともとイオン結晶であれば，溶媒の
性質に関係なく，KD = Kd である。

（b） 溶媒の酸性及び塩基性の両方，または一方が相
当程度以上に強く，またMXのもともとの分極も大
きい場合には，MXからイオン対生成への過程は事
実上完結すると考えられる。この場合は，（27）式
の分母中で[MX]～０とみなせるか，（27）式の分母
中でKi ≫ 1であるから，やはりKD = Kd である。
ここでは，（a）の場合を含めて，主としてそういう
条件下での電離平衡を考える。したがって，簡単の
ために電離定数を，KD = [M＋][X－] / [MX]と表現す
ることがあるけれども，平衡定数中の項 [MX] は，
こういうケースでは実際にはイオン対の項 [M＋・
X－] であることを忘れないようにしておく。②にお
いて溶質－溶媒間相互作用がイオン化と電離をどの
ように促進するかを考え，③においてイオン対の電
離に誘電率がどう関係するかをみることにする。

（c） しかし，溶媒の酸性と塩基性がともに弱い場合
には，事情が異なる。溶質－溶媒間の相互作用によ
ってもともと分極していたMδ+－Xδ－の分極の度合
いは促進されるが，その程度は弱く，イオン対への
変化は完全には起こらないからである。このときに
は，溶媒の誘電率の影響が問題になる。
高誘電率溶媒中では，生じたイオン対は，ほぼす

べてが電離すると考えられる。したがって（27）式
において[M＋・X－]～ ０として，KD = [M＋][X－] /

[MX] = Ki Kdである。[MX]と書いていても，溶液
中で分極の進んだ[Mδ+－Xδ－]であることに注意す
る。（27）式の分母中で，Ki ≪ 1に相当する。
低誘電率溶媒中では，生じたイオン対は完全には

電離しない。非電離種としては分極の進んだMδ+－
Xδ－とイオン対M＋・X－が存在する。しかし，（27）
式でKi ≪ 1であるならば，KD = Ki Kd であり，高
誘電率中と同じ表現になる。こういうケースにおい
ても，KD = [M＋][X－] / [MX]と簡単に表現されるこ
とが多いが，MXの溶存種 [dissolved species] は分
極種とイオン対の両方であることに注意する必要が
ある。
③で述べる誘電率の影響はKd に対するものであ

り，それを通してKD に表れることに留意する。
MXのKD を異なる誘電率をもつ溶媒中で比較する
ときは，とくに注意する。溶媒の誘電率及び酸塩基

性の違いはともにKd に表れ，溶媒の酸塩基性の違
い，MXにもともと存在する分極の程度の違い，
MXの分極されやすさ（電子分布のひずみやすさの
指標である分極率 [polalizability]）の違いなどはKi

に表れるからである。
②　溶質－溶媒間の酸塩基的相互作用は，電解質のイオ
ン化及び電離をどう促進するか
溶媒Sはプロトン性溶媒でも，非プロトン性溶媒でも

かまわない。S分子の内部はMXと同様に分極している。
溶媒であれ，電解質であれ，物質は，部分的正電荷δ＋
が局在する部位を通して酸性（電子対受容性，親電子性）
を発揮し，部分的負電荷δ－が局在する部位を通して塩
基性（電子対供与性，求核性または電子供与性）を発揮
する。正または負の部分電荷が局在する程度が，物質の
酸性または塩基性の強さを決める。このとき，負電荷の
局在する原子は孤立電子対を有することが，物質が塩基
性を発揮するときの本質的要素である。物質間の酸塩基
的相互作用の過程は，ある物質から他物質へ電子が完全
に移動してしまうような酸化還元過程とは当然異なるけ
れども，必ず，電子対共有に至るまでの電子移動が伴っ
ている。それを伴わないような，単なる正負電荷間の静
電的相互作用ではない。また，正電荷の局在は，
Bronsted－Lowryの酸塩基理論でいうプロトン性の水
素原子上にとくに強く生じていることも，何度も述べて
きたとおりである。
さて，溶媒Sと電解質MXの相互作用を，電荷の局在

を明記して，次のように書くとしよう。矢印は，その始
点で電子対供与が行われ，その終点で電子対受容が行わ
れるという相互作用を示す。矢印は，溶媒→溶質→溶媒
という電子移動の方向を表すことになる。

溶質－溶媒間に起こるこの一連の電子対供与－受容の相
互作用によって，MX間の共有結合電子対はもとの状態
よりもさらにXの側に偏在するようになり，分極が進む。
MX内部での電子分布の部分的正負の中心間距離も，大
きくなる。溶媒からMδ+への電子対供与はMX間の結合
電子対をXδ－の方へ押しやる効果があることに加えて，
Xδ－からの溶媒の電子対受容もMX間の結合電子対をXδ－

の方へ引き寄せる効果があるからである。MXの分極は
促進され，部分電荷間の距離は増大するから，溶質－溶
媒間の相互作用はさらに強まることになる。この相互作
用がある限度を超えれば，やがてMXは完全に電荷分離



電気化学は溶液中のイオンに何をみるか（第一断篇）48

してイオン化し，イオン対M+・X－ になる。イオン対に
は，陽イオンと陰イオンが直接接触するタイプの接触
（型）イオン対 [contact ion-pair] と，イオン間に溶媒分
子が介在するタイプの溶媒介入（型）イオン対
[solvent-separated ion-pair] などがある。これらのイオ
ン対は，イオン－溶媒間及びイオン－イオン間の相互作
用の強さと溶媒の誘電率の大きさに依存して，遊離した
自由な溶媒和イオンに電離する。なお，イオン対とよぶ
限り，あるイオンとその対イオン [counter ion] はペア
になって溶液中を運動するが，ペアが固定されているわ
けではない。微視的にみればイオン対のどちらのイオン
も溶媒和イオンと交換平衡の状態にあり，ある平均時間
で入れ替わっている。イオンに溶媒和している溶媒分子
も，その近傍にある溶媒和していない溶媒分子と絶えず
入れ替わっている。巨視的にみたとき，各イオン対種の

濃度も溶媒和イオンの濃度も変わらず，電離平衡が成立
しているということである。なお，電気的に中性のイオ
ン対は，電解質溶液の電気伝導性には寄与しない。
溶質－溶媒間相互作用により電解質が電離する過程

を，図1.4に模式的に示す。溶媒分子中の矢印は，δ－か
らδ+に向かう溶媒分子の双極子モーメントを表す。

③　溶媒の誘電率は，電解質の電離平衡にどう影響するか
物質の誘電率 [dielectric constant] とはどういうもの

か。ここでいう物質は，誘電率の名が示すとおり誘電体
[dielectric] （導電体 [electric conductor]ではなく，電気
的な絶縁体 [electric nonconductor]）であることに注意
する。図1.5に示した平行板キャパシタ [parallel-plate

capacitor] で考える。キャパシタの内部は真空であるか，
または誘電率を測定する物質で満たされる。平行に置か
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図 1.4 溶質－溶媒間の酸塩基的相互作用は，電解質のイオン化及び電離をどう促進するか
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れた電極の極板面積をS [m2]，電極間距離をd [m] とす
る。dは，電極の縦横のサイズに比べて十分に小さいも
のとする。最初に両電極を短絡して，両電極の電位差を
０にする。次に，任意の電位差V [V] を一定の値に保っ
ている直流電源に，キャパシタを接続する。
こうしてキャパシタの充電を行うと，直流電源の働き
により，一方の電極から他方の電極への電荷移動が生じ
る。電極に生じる電荷量は，大きさが等しくて符号が反
対である。この電荷移動は，電極間に発生する電位差が
電源の電位差 V に等しくなるまで続く。このとき移動
した電荷量の絶対値をQとする。Q は，両電極に付加し
た電位差 V に比例する。しかし，また電極面積 S や電
極間距離 d などにも依存して変化する。
ある平行板キャパシタの電気容量 [electric capacitance]

（静電容量ともいう。キャパシタンス）C は，次のよう
に定義される。

C = Q / V （30）

キャパシタンスC は，ある電位差Vでキャパシタが電荷
を貯蔵しうるキャパシティ [capacity] の大きさを示す指
標である。キャパシタンスの単位は F（ファラッド
[farad]）で表され，１F = １C V-1 である。
さて，あるキャパシタの幾何学的な大きさ（電極板の
縦横のサイズと面積，電極間距離）が同じであっても，
電極間を満たす物質が何であるかによって，キャパシタ
ンスCは変化する。そこで，ある思考的操作を行って，
物質に依存するCの変化を考察することにする。考察の
基準には，キャパシタ内部が真空であるときを選ぶこと
にする。考察の仕方は，次のようになる。まず一方の電
極上に＋Qの電荷を置き，他方の電極上に－Qの電荷を

置く。次に，一方の電極から他方の電極まで，キャパシ
タの内部に生じる電場の強さを積分して電極間の電位差
を求める。このキャパシタのキャパシタンスCが物質の
有無及び物質の種類で異なるとき，その原因は電極間に
発生することになる電位差の違い，すなわち電場の強さ
の違いということになる。要するに，同一の電荷量Qを
貯蔵するのに必要な電位差は，キャパシタ内部の物質の
有無及び物質の種類によって異なるということである。
いま，平行板キャパシタの内部は真空であるとする。

各電極上には＋Q と－Qの電荷があり，電極間に一様に
存在する電場の強さをEo とすると，電極間の電位差Vo

は，

となることがわかっている。dが電極の幾何学的サイズ
に比べてきわめて小さく，無限大とみなせる平行電極板
上に＋Q と－Qの電荷が存在していると仮定している。
（Q / S ） は電極上の表面電荷密度であり，εo は真空
の誘電率 [permittivity of vacuum] である。キャパシタ
ンスを定義する（30）式は，内部が真空のキャパシタに
ついて，

書くことができる。Vo は，（31）式からわかるようにEo

に比例し，Eo は Q に比例する。つまり，Vo は Q に比
例するから，この思考的操作においてCo は個々のQ や
Vに依存するのではないことに注意する。（32）式のと
おり，Coはキャパシタの幾何学的な大きさと真空の誘

図1.5 平行板キャパシタの充電
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電率で決まる量である。なお，真空の誘電率は，およそ
次の値である。概略値を示したが，実際は，定義された
正確な値（10桁）である。

さて，次に，上と同じ平行板キャパシタに溶媒のよう
な誘電体物質を満たして，真空のときと比較する。２つ
の電極上には，真空のときと同様に絶対値Qの正負の電
荷を置く。こうして，キャパシタに誘電体を満たしてい
ると，キャパシタンスCはキャパシタ内が真空のときに
比べて，D倍に増加することが知られている。このDは
誘電体に固有の定数であり，誘電体のd i e l e c t r i c

constantとよばれる（科学用語としての誘電率を意味す
るpermittivityとは異なる用語である。しかし，溶液を
扱う化学分野では，伝統的に誘電率と訳されてきた。誘
電体のdielectric constantとpermittivityがいかなる関係
にあるかは，すぐにわかる）。（30）式から明らかなよう
に，Qが不変でCがD倍になったことは，Vが１/ D倍に
減少していることを意味する。それを考えよう。
誘電体の分子は，電場の中に置かれていないときには
ランダムな熱運動をしている。永久双極子 [permanent

dipole moment] をもつ極性分子 [polar molecule] 間の相
互作用は，それをもたない無極性分子 [nonpolar

molecule] 間の相互作用よりも強い。したがって，極性
分子からなる誘電体の方が内部は高い会合状態にある
が，個々の永久双極子の配向が固定されているわけでは
ない。しかし，誘電体が外部電場の中に置かれると，ラ
ンダムな熱運動は抑制される。極性分子は，その永久双
極子の向き（δ－からδ＋の方向）を電場の方向（＋Qか
ら－Qの方向）にそろえて並ぶようになる。また，その
分極率に応じて分極が促進される（分子の永久双極子モ
ーメントは，分子が単独に孤立して存在し，他の物質と
相互作用をしていないときの双極子モーメントである）。
無極性の分子であっても，電場の中では，その分極率に
応じて分極され（分子の内部に電子移動が起こる），誘
起双極子モーメント [induced dipole moment] をもつよ
うになる。誘起された双極子モーメントの向きも，電場
の向きにそろうようになる。いずれにしても，主として
外部電場の方向に並んだ電気双極子をもつようになった
誘電体は，その電気双極子の由来を区別せずに，電場に
よって分極させられているという。電場の中で分極した
誘電体がもつ電気双極子は，もとの外部電場とは逆向き
の新たな電場を生み出し，もとの外部電場を弱めるよう
に働く。両電極間に均質に分布する誘電体分子が電場の

中でこのように分極する正味の効果は，電極近傍の誘電
体表面にある大きさの表面電荷が生じるということで説
明できる。誘電体のこの表面電荷は，電極上にある+Q

と－Qの電荷に基づく電場とは逆向きの電場をキャパシ
タ内部に生み出し，電極間の電場を弱める。
電極上に＋Qと－Qの電荷があり，キャパシタの電極

間は真空であるときの電場の強さをEoとすると，同じ
条件で電極間に誘電体が存在するときの電場の強さE

は，

になり，Eoよりも弱い。このとき電極間の電位差Vは，
真空キャパシタの電極間電位差Voより小さい。

いま行っている思考的操作では，電極間が真空のときも
誘電体で満たされているときも，電極上には同じ電荷量
（＋Qと－Q ）を置いたことに注意する。置かれた同一
の電荷によって生じる電場の強さが，電極間の物質の有
無及び物質の種類で変化する。逆に言えば，電極上に同
一の電荷を生じさせるために電極間に付加すべき電位差
は，電極間の物質の有無及び物質の種類で異なる。
さて，電極間に誘電体を満たしたキャパシタのキャパ

シタンスCは，

（32）式の関係より，

ここで，

である。εは，誘電体の誘電率 [permitivity of

dielectric]である。誘電体のdielectric constantであるD

は，誘電体の誘電率εと真空の誘電率εoの比であり，
比誘電率 [relative permitivity] とよばれる。
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表 1.3 イオン対の電離に必要な仕事W

以上の関係から，誘電体の比誘電率Dは，キャパシタ
ンスが測定できるセルの内部を真空にしたときと，誘電
体で満たしたときとのキャパシタンスの比として測定で
きることがわかる。

溶媒の誘電率が，電解質の電離平衡にどのように影響
するかは，イオン対を構成するイオン－対イオン間に働
くクーロン引力が誘電率によって変化することに基づき
理解される。クーロンの法則 [Coulomb's law] によれば，
距離r [m] の位置に置かれた＋Q [C]と－Q [C]の電荷間
に働く引力f [N] は，電荷が置かれている媒体の誘電率
によって次のように変化する。

したがって，あるイオンとその対イオンがイオン対を形
成したときの電荷間距離がrであるとすれば，このイオ
ン対を電離させるために必要な仕事Wは，次のように表

すことができる。

表1.3に，Wの計算例を示した。溶媒の比誘電率Dが大
きくなると，イオン対の電離に要する仕事が減少するこ
とが理解できる。しかし，比誘電率がある程度以上に大
きくなれば，この仕事の差は縮小する。したがって，あ
る電解質が比較的高い誘電率（その目安は，およそD

＞20くらいであろう）の溶媒中でどの程度まで電離する
かを決める主要な要因は，誘電率の違いではなく，イオ
ン－溶媒間に存在する近距離相互作用の強弱の違いにな
る。つまり，溶媒の酸塩基性が強く，イオンが強い溶媒
和を受けて安定化されるほど，電離は進行する。
イオンの溶媒和エネルギーが溶媒の酸塩基性の違いに

よってどれほど変化するかについては，第４章で議論す
る。
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④　電解質の電離度は，電解質濃度にどう依存しているか
さきに，Arrheniusの酸塩基理論を紹介するなかで

Ostwaldの希釈律を説明し，弱電解質の電離度は溶液を
希釈するほど大きくなり，１に近づくことを述べた。電
離定数KD が与えられたとき，その電解質の電離度αは
電解質の濃度Cにどのように依存して変化するかをイメ
ージするために，ここに図示しておく（図1.6）。希薄溶

液というのは，一般的には，濃度が0.1 mol dm-3 以下の
溶液であることが多いので，図中の濃度上限もそこに設
定した。

図 1.6 電解質の電離度は，電離定数と濃度によってどう変わるか
電離定数（KD mol dm-3） によって，電離度αの濃度C依存性が異なることに注意

⑤　平衡定数に関する一般的注意
すでに述べたことを含めて，以下の諸点に注意する。
（a） ある化学平衡について，平衡定数Kを満たす各
溶質濃度の組み合わせは無数にあること。すなわち，
ΔG = ΔGo + R T ln K において，化学平衡が成立
している必要十分条件は，ΔG =０ということだけ
であること。

（b） 反応系の各溶質と化学反応をしない物質，つま
り反応系に無関係な他物質の共存は，反応系の溶質
の活量（したがって，溶質のギブズ自由エネルギー）
に対する影響が無視できるか評価できる場合には，
何ら問題にならないこと。

（c） また，反応系の各溶質は，はじめの溶液調製時
に加えられたものであってもよいし，反応の進行に

伴って生成したものであってもよいし，何か他の物
質に由来して反応系内に持ち込まれたものであって
もよい。反応系の平衡状態を考えるとき重要なのは，
平衡時における溶質濃度であって，溶質の由来では
ないこと。

（d） 例えば，水溶液中の弱酸HAの電離平衡で考えて
みる。HA = H＋ + A－ の平衡は，水に弱酸を溶解
した溶液中でだけ成立しているのではない。強電解
質NaAを水に溶解した水溶液中においても成立し
ている。任意の割合で，HAとNaAを混合した水溶
液中でも成立している。ある濃度のHA水溶液をあ
る濃度のNaOH水溶液で滴定しているあらゆる時点
（滴定前，滴定中，中和点，中和点を越えた任意の
状態）においても成立している。弱酸の電離定数と
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いう表現にだけ目を奪われ，弱酸の電離平衡は弱酸
の水溶液中でだけ成立しているのではないのか，いま
述べたような他の水溶液中でどうして成立しているの
かなどと固定概念に縛られてはいけない。（a）に述べ
たとおり，ある反応系に関与する溶質に注目し，その
反応系のΔG（化学反応のギブズ自由エネルギー変化）
をみたとき，ΔG =０であることが，その反応系が平
衡状態にあることの必要十分な条件である。
いまここに述べたことの意味は，次の小節以降で水溶
液中の酸塩基電離平衡を考えるときに，もっと明瞭に理
解できるであろう。

（２） 強酸，強塩基水溶液中の電離平衡

これより水溶液中の酸塩基平衡を考察する理由は，化
学及び関連した他領域のさまざまな場面において，水溶
液中の水素イオン濃度あるいはその指数（水素イオン指
数 [power of the hydrogen ion]，pH ）が重要な意味を
もつからである。なお，pHは，1909年にSorensenによ
って水溶液の酸性度を表す方法として提案されたもので
ある。また，SI単位系においては物理量の記号をイタリ
ック体（斜体）のラテンまたはギリシャ文字で書くこと
が基本的な約束事であるが，pHは２文字ともローマン
体（立体）で書くことになっている。厳密な定義は，次
のとおりである。

それでは，最初に，水溶液中の酸塩基電離平衡を考える
際の基本点を示す。基本点は３点あり，それらはあらゆ
る酸塩基平衡を考察するときに必要にして十分な基本点
になる。

●　基本点１（化学平衡と平衡定数）
どんな化学平衡が溶液中に存在しているか。すべての
化学平衡と平衡定数を書き出す。ただし，次の小節で議
論するように，すべての平衡が互いに独立して存在して
いないこともあるので注意する。
●　基本点２（物質量の保存）
化学反応では基本的に質量保存の法則 [law of

conservation of mass] が成立している。電離に伴って
溶液中に存在する化学種（溶存化学種）が変化すること
に注目し，関連化学種の濃度を用いて，酸塩基などの物
質量の保存を表現する。
●　基本点３（溶液の電気的中性）
溶液は電気的に中性であり，正負電荷のいずれかが過

剰に存在する溶液はない。そのことを，陰陽両イオンの
濃度で表現する。電気的中性の原理 [principle of

electrical neutrality] は，溶液にも適用される。

それでは，強酸水溶液の考察から始めることにしよう。
完全に電離する強酸HAの水溶液がある。その濃度はCa

mol dm-3で，この値は既知であるとする。Caを，初濃度
[initial concentration]，全濃度 [total concentration]，ま
たは分析濃度 [analytical concentration] などという。３
つの基本点にしたがって考える。今後はとくに断らない
限り，25℃，1気圧の条件下で考察しているものとする。

①　化学平衡と平衡定数

②　物質量の保存

③　溶液の電気的中性

Ca ，KW ，[H2O]は既知である。希薄溶液中の[H2O]は，
純水のそれと同じで，55.5 mol dm-3とする。未知数は
[H＋]，[OH－]，[A－]の３つで，方程式も（i），（ii），（iii）
の３つがあるから，未知数を知ることができる。
興味があるのは[H＋]であるから，これに注目して必要

な式の変形等を行う。（iii）式に，（i）と（ii）の関係を
代入すると，

最終的に次式を得る。

２次方程式の根の公式から，



坂本一光・岡崎　敏・李　興洛 55

となるけれども，[H＋] ＜０になることはないから上の
式中でのうち－は不適である。したがって，[H＋] ＞ Ca

であることが直ちにわかる。その訳は，溶液中の[H＋]に
は水の電離が寄与しているからである。
以上のことについて，若干の注意事項を述べる。

（a） 溶液の電気的中性から導かれた（iii）式は，溶液
中に存在する水素イオンの由来を示していることに注
意する。溶液中のイオン種の濃度について，例えば
[H＋]と書けば，これは全水素イオン濃度を意味する。
水素イオンは強酸HAと水の電離で生じるから，それ
を区別して書けば（iii）式は次のことを表している。

（b） 厳密に（48）式から水素イオン濃度を求めず，近
似的に計算しているときは，次のように考えているこ
とを自覚していなければならない。（iii）式で，[A－]

≫ [OH－]とみなしてよければ，

となる。水の電離に由来する水素イオン濃度を無視し
ている。強酸水溶液では，通常，それでよい。しかし，

水の電離を無視できるかどうかは，いつでも，近似す
る者が判断すべきことである。
水の電離の寄与は，次のようにして判断できる。上
に述べたように近似して求めた[H＋]（近似値）をつか
って，[OH－]を計算してみるのである。

Ca = [H＋]（近似値）に比べて[H＋]（H2O由来）が十分
に小さいとみなしてよければ，行った近似は妥当であ
る。近似に対する責任は常に近似した者にあることを
自覚することは，一般に，他の場合にも大切である。
ある理論に関する近似式を提示した者は，常にその近
似が成立する条件を明記している。その条件を忘れる
のは，いつでも，近似式を利用する者だからである。

（c） 水の電離が無視できないことがありうるのは，酸
の水溶液はどれだけ希釈しても酸性であり，塩基性に
はならないことからも明らかである。例えば，10-7

mol dm-3の強酸水溶液中の水素イオン濃度は，（48）
式から求めると，[H＋] = 1.6 x 10-7 mol dm-3である。
1.0 x 10-7 mol dm-3 分のH＋ イオンは強酸に由来し，
残りの0.6 x 10-7 mol dm-3 分のH＋ イオンは水に由来
することがわかる。また，水の電離平衡の進行は，強

図 1.7 強酸HA水溶液中のpH，pOH及びpA = - log [A-]と強酸濃度Caとの関係
pOH = - log（[OH-] / mol dm-3） = 14 - pH
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酸から生じるH＋ イオンの共通イオン効果で抑制され
ていることもわかる。

次に，Cb mol dm-3 の強塩基Bの水溶液中に存在する
水酸化物イオンの濃度は，強酸の水素イオン濃度を表す
（48）式に対応して，次のように書ける。この式は，読
者自ら導かれよ。

強酸水溶液と強塩基水溶液の対応関係が，[H＋]と[OH－]，
CaとCbにあることに注意する。この対応関係は，次の
弱酸弱塩基の平衡においてもみられるであろう。強酸の
場合に述べた上記（a），（b），（c）についても，各自で
確認されよ。
強酸の水溶液について，強酸の濃度CaとpHの関係な

どを図1.7に示した。

（３） 弱酸，弱塩基水溶液中の電離平衡

今度は，水溶液中で完全に電離せず，非電離種と電離
したイオンが平衡を保っている弱酸，弱塩基の平衡を考
える。まず，濃度がCa mol dm-3，酸電離定数がKa mol

dm-3の弱酸HAについてである。濃度と電離定数は既知
であるとする。前小節の３つの基本点にしたがって考え
よう。

①　化学平衡と平衡定数

②　物質量の保存

③　溶液の電気的中性

（iv）式は，強酸水溶液の場合と同様に，溶液中の水素
イオンの由来を示す式でもあることに注意する。未知数
は[H＋]，[A－]，[HA]，[OH－]の４つで方程式も４つある
から，水素イオン濃度を知ることができる。（i）式中の

[A－]と[HA]を，（iii）及び（iv）式を使って次のように
書き変える。

（ii）式に示す水のイオン積の関係から，[OH－] = KW /

[H＋]を（50）式に代入すれば，[H＋]についての３次方程
式を得る。これが，水素イオン濃度を求める厳密な式に
なる。コンピュータで数値計算を行えば，誰でも厳密な
解を得ることができる。
それでよいのであるが，（50）式が現実にはどんな意

味をもっているかをよく理解するために，その近似法に
ついて考察する。
（第一の近似）：弱酸とはいえ酸の水溶液であるから，
仮に[H＋] ≫ [OH－]であるとみなしてよいとしよう。そ
のときは，（50）式中の項について，[H＋] - [OH－]～[H+]

と近似できる。したがって，（50）式は次のように簡単
になる。

これは，溶液の電気的中性を示す（iv）式において，
[H＋] = [A－] + [OH－]～[A－]と近似したこと，すなわち，
[H＋]に対する水の電離の寄与を無視したことを意味す
る。与えられた弱酸のKaとCaの条件においてそれが妥
当かどうかは，強酸のときと同じように自ら[OH－]の近
似計算をして確かめなければならない。
（第二の近似）：さらに（51）式においてCa ≫ [H＋]で
あるならば，（51）式はもっと簡単になる。

この近似は，物質量の保存を示す（ iii）式で，Ca =

[HA] + [A－]～[HA]としたことを意味する。水の電離に
加えて，ある意味で弱酸の電離までも無視したのである。
（53）式で求めた[H＋]がCaに比べて十分に大きいかどう
かは，直ちに判断できよう。

厳密な式，第一の近似，第二の近似と続けて述べてき
たが，与えられた条件で近似を行わざるをえないときに
は（すぐそばでコンピュータが利用できないなどのと
き），まず第二の近似から行う。それが妥当でなければ
第一の近似へ進み，それも妥当でなければ厳密な式を解
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く。その逆の順でないことは，明らかだろう。
さて，Bronsted－Lowryの酸塩基理論で述べたよう

に，弱酸にはイオン種のものもある。そこで，ある弱塩
基B（例えばアンモニアNH3のようなものを想定せよ）
の共役酸BH＋の溶液についても，弱酸水溶液中の水素
イオン濃度を求める厳密な式である（50）式が成立する
ことを各自で確かめよ。ただし，弱酸はBH＋A－の完全
電離する強電解質として濃度Ca mol dm-3で溶解されて
いて，弱酸BH＋ の酸電離定数はKaである。また，A－

は例えばCl－ のように強酸の共役塩基であり，水溶液中
でBronsted－Lowryの塩基としては作用しないものと
する。

次に，弱塩基Bの水溶液について考察しよう。濃度は
Cb mol dm-3で，塩基電離定数はKbである。

①　化学平衡と平衡定数

②　物質量の保存

③　溶液の電気的中性

（iv）式は，これまでの強酸や弱酸水溶液の場合と同様
に，今度は溶液中の水酸化物イオンの由来を示す式でも
あることに注意する。未知数は [BH＋]， [B]， [H＋]，
[OH－]の４つで方程式も４つあるから，水素イオン濃度
を知るための水酸化物イオン濃度を知ることができる。
（i）式中の[BH＋]と[B]を，（iii）及び（iv）式を使って次
のように書き変える。

水のイオン積の関係から，[H＋] = KW / [OH－]を代入す
れば，（54）式は[OH－]に関する３次方程式になる。こ
れが弱塩基水溶液中の水酸化物イオン濃度を，したがっ
て水素イオン濃度を厳密に求めるための式になる。
（50）式と（54）式は，比較してみる価値がある。弱

酸水溶液と弱塩基水溶液の対応関係が，KaとKbに，Ca

とCbに，[H＋]と[OH－]にあることがわかる。（54）式が
どのように近似されるかは，弱酸水溶液のときの[H＋]を
[OH－]に置き変えて考えればよい。弱酸のときと同様に
第一の近似と第二の近似がある。

Bronsted－Lowryの弱塩基にも，弱酸と同様にイオ
ン種がある。そこで，塩基電離定数がKb である弱塩基
A－（例えば，酢酸のような弱酸の共役塩基を想定せよ）
のCb mol dm-3 水溶液について（54）式の関係が成立す
ることを各自で確認してみよう。この弱塩基は，完全電
離する強電解質M＋A－を水に溶解して得られる。M＋ は
Na＋ イオンなどであり，水溶液中でBronsted－Lowry

の酸としては反応しない。

１－１節においてBronsted－Lowryの酸塩基理論を
議論したとき，ある酸が強ければその共役塩基は弱いこ
と，逆にある塩基が強ければその共役酸は弱いことを述
べた。この共役酸塩基対の強弱に関する水溶液中の定量
的関係を，酸塩基電離定数を用いて考えてみよう。共役
酸をHAとすれば，その共役塩基はA－ である。この共
役対を例にしよう（もちろん，BH＋とBの共役酸塩基対
でもよい）。いま，弱酸HAの水溶液が電離平衡の状態
にあるとする。

水の自己プロトン電離反応も平衡を保っている。

この水溶液中に存在する全化学種は，HA，H＋，A－，
H2O，H＋ 及びOH－である。これらの化学種が関与する
平衡のうち，２つは上に書いたとおりHAの電離平衡と
H2Oの電離平衡である。しかし，この水溶液中には実は
もう１つの化学平衡が成立している（弱酸水溶液中では
ふつう注目しないから，隠されていると言ってもよい）。
それに関与する化学種は，A－，H2O，HA及びOH－であ
り，その平衡は次のものである。

つまり，HAの共役塩基A－ の電離平衡も成立している
のである。その電離定数は，次のように書くことができ
る。[  ]で示したのは，同一の溶液中に存在する各化学
種の濃度である。
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図 1.8 弱酸の濃度CaとpHの関係（Ka = 1.8 x 10-5 mol dm-3 のときの例示）

したがって，共役酸塩基対の酸及び塩基電離定数に関し
ては，

この関係に従う形で，共役酸が強ければ共役塩基は弱く，
またその逆も成り立つことがわかる。（55）式で注意す
べきことは，Ka とKb とKW の３つが互いに独立した関
係にあるのではないことである。意味があるのは，その
うちの２つの組み合わせだけである。もう１つは，その
とき，（55）式の関係から自ずと決まってしまっている。
それは，次のように理解することもできる。上に書いた
酸の電離平衡と共役塩基の電離平衡は同一の水溶液中の
平衡であるから，これら２つの平衡式を加算すれば，反
応式の左右にある同一の化学種を消去することができ
る。得られる結論は，水の電離平衡の式になる。これら
の３つの電離平衡はこのように互いに依存しているので
あり，決して互いに無関係に独立して存在しているので

はない。
（55）式の関係は，弱酸の酸電離定数がわかればその

共役塩基の塩基電離定数は自動的にわかるという点でも
有用である。したがって，化学のデータブックのなかに
は弱酸のpKa値のみを示して，弱塩基のpKb値を示さな
いこともある（pKa = - log（Ka / mol dm-3）である）。
不親切かも知れぬが，それは自明だからである。

ここで，共役酸塩基対の強弱関係を明らかにしたこと
に関連して，弱酸HA水溶液中の[H＋]をHAの電離平衡
定数を用いるのではなく，共役塩基A－の電離平衡定数
を用いて求めてみよう。同じ結論である（50）式に到達
しなければならない。

①　A－ + H2O = HA + OH－ Kb = [HA][OH－] / [A－]

H2O = H＋ + OH－ Kw = [H＋][OH－]

② Ca = [A－] + [HA]

③　[H＋] = [A－] + [OH－]

②と③の関係を①のKbに代入すると，
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となり，当然のことながら弱酸HAの電離平衡を用いた
ときと同じく（50）式の関係に至る。
図1.8に，弱酸の濃度とpHの関係を示した。pKa =

4.74の酢酸を例とした。近似に注意が必要であることが
わかる。

（４）共役酸塩基対水溶液中の電離平衡

これまでに強酸または強塩基水溶液中と，弱酸または
弱塩基水溶液中の平衡を概観したので，次には同じ溶液
中に弱酸と弱塩基をともに含む水溶液をとりあげること
にする。意味があるのは，弱酸と弱塩基が共役酸塩基対
をなすときである。
弱酸HAとその共役塩基A－（強電解質MAとして溶解）

の濃度（mol dm-3）及び電離定数（mol dm-3）は，それ
ぞれ，Ca及びKa とCb及びKbとする。

①　HA = H＋ + A－ Ka = [H＋][A－] / [HA]

MA = M＋ + A－ （完全電離）
A－ + H2O = HA + OH－ Kb = [HA][OH－] / [A－]

H2O = H＋ + OH－ KW = [H＋][OH－]

②　Ca + Cb = [HA] + [A－]      Cb = [M＋] 

③　[M＋] + [H＋] = [A－] + [OH－]

物質量保存の関係及びM＋イオンの存在に注意する。
[A－]及び[HA]を②と③の関係から変形して，①の酸電
離定数に代入すると（56）式が得られる。

（56）式に関連したことを，以下にまとめる。

（a） この式は，弱酸のみの水溶液に対しても，また弱
塩基のみの水溶液に対しても適用できる一般式になっ
ていることに注意する。

（56）式は，Cb = ０のとき，すなわち弱酸のみを
含む水溶液であるとき，（50）式に一致する。これは，
直ちにわかる。また，Ca = ０のとき，すなわち弱塩
基のみを含む水溶液であるとき，（54）式に一致する。
なぜなら，そのとき，

したがって，

となるからである。
（b） 厳密に成立する（56）式は，実際上は，次のよう
に近似できる。近似できないような共役酸塩基対を含
む水溶液は，実用上意味がないからである（その意味
は，すぐ後で述べる）。HAは弱酸であるから，共役
塩基A－が多量に存在する溶液中で事実上電離してい
ないであろう。同様に，弱塩基A－も，共役酸が多量
に存在する溶液中で事実上電離することはない。また，
水の電離の寄与も無視しうると考えるのである。弱酸
及び弱塩基の平衡で考察した第二の近似を適用したこ
とになるであろう。その近似が妥当であるならば，
Ca = [HA]及びCb = [A－]とみなすことができるから，
（56）式は簡単になる。

または，

（58）式は，共役酸塩基対を含む水溶液のpHは，
共役酸の電離定数と共役酸塩基対の混合比で決まるこ
とを教えている。弱酸とその共役塩基を適当な割合で
混合すれば，弱酸のpKa値近傍で任意のpH値をもつ水
溶液を自由に調製できる。これは，共役酸塩基対を含
む水溶液がpHの変動に対する緩衝作用 [buffer

reaction] をもつ緩衝溶液 [buffer solution] であること
を考えたとき，重要な意味をもつ。

（c） 共役酸塩基対を含む水溶液は，pH変動に対する緩
衝作用をいかに示すのであるか。それを考えよう。
例示としてここに，酢酸及び酢酸ナトリウムをそれ
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ぞれ0.1 mol 含む緩衝溶液が１dm3ある。酢酸のpKa値
は4.74であるから，この緩衝溶液のpHもいま4.74にな
っている。この溶液に，HClを0.01 mol添加すれば，
どういう反応が起こるか。HClは水溶液中で完全電離
するから，0.01 molのH＋ イオンが生じる。これがそ
のままの形で溶液中に存在すれば，pHは２になるで
あろう。しかし，この溶液は0.1 molの塩基CH3COO－

を有する溶液である。H＋ イオンをそのままヒドロニ
ウムイオンにはしない。次のように受けとめて，H＋

を別の形に変形してしまう。酢酸イオンの方が水より
も塩基性が強いということである。

その結果，溶液のpHは次のようになるだろう。

酸を加えたのであるからpHが減少したのは当然であ
るが，きわめて小さいことがわかる。純水であれば，
pHは７から２へ変化し，0.1 mol dm-3 酢酸であれば
2.87から２へ変化しているであろう。0.1 mol dm-3 酢
酸ナトリウムなら，8.87から5.69へ変化する。（それぞ
れ，実際に計算して確認してみよ）
次に，この緩衝溶液にHClではなくてNaOHを0.01

mol添加したとすればどうなるか。多量に存在する酸
CH3COOHがOH－ をそのままの形で存在させない。
酢酸は水よりも強い酸なのである。

このときにも，きわめて小さいpHの変動があるだ
けである。HClの添加で述べたようなその他の場合の
変動は，各自で確かめてみればよい。
溶液のpHをできるだけ一定に保ちたいとき，緩衝

溶液が利用される。実用的な緩衝溶液は，目的に応じ
て多数工夫され確立している。ここでは，いままで学
んだことに基づき一般的な注意を述べる。化学反応系
であろうとなかろうと，緩衝溶液が注目している系を
妨害してはならない。これは，当然の前提である。選
択にあたっては，一定に保ちたいpHに近いpKaをもつ

弱酸とその共役塩基で緩衝溶液を調製することにな
る。希望するpHになるように混合比を考える。ただ
し，次の（d）に述べる理由によって，混合比が１か
ら大きくずれているような緩衝溶液は，一般的に望ま
しくない。pHが変動する理由が系外からの酸塩基の
混入なのか，系内で進行してゆく反応等によるのか，
そのとき新たに増加するのはH＋ なのかOH－ なのか，
そしてそれはどれくらいの物質量なのか，などによっ
て事情が異なることもあるけれども，混合比を１から
大きくずらさないことが原則である。また，混合比は
希釈しても変わらないから，緩衝溶液を構成する共役
酸塩基対の濃度はいくらであってもよいかというと，
これもそうではない。緩衝作用が効力をもつためには，
共役酸塩基対の双方ともに，必要な物質量が確保され
ていなければならないことは明らかである。

（d） このような緩衝溶液の緩衝作用がもっとも強くな
るのは，緩衝溶液がCa = Cbの混合比で調整されたと
きである。それを確かめよう。弱酸を強塩基で滴定し
て，共役酸塩基対の溶液（緩衝溶液）を調製すること
にしよう。
それでは，a molの弱酸HAを強塩基OH－で滴定し

ていくとする。加えた強塩基の物質量をb molとし，
滴定中の溶液の体積は，簡単のためV dm3で不変とす
る。滴定は中和点 [neutralization point] の直前まで行
うものとする。したがって，a ＞ bである。この滴定
中の溶質の濃度及び溶液のpHは，次のようになる。
（57）または（58）式の近似をしている。

さて，滴定中にできる緩衝溶液の緩衝能力をどう表
現すればよいか。一定量の強塩基を加えたときのpH

変化量をもって，その指標としよう。そうすれば，b

の関数であるpHをbで微分した値d pH / d bが小さい
ほど，緩衝能力は大きいことになろう。Kaとaは定数
であることに注意する。bが０ ＜ b ＜ aの範囲にある
とき，d pH / d bがどのように変化しているかを調べ
るために，d pH / d bをもう一度bで微分する＊。
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pHをbで２回微分した関数はb = a / 2のときに０になる
ことがわかる。

b = a/2の点は，滴定における半中和点 [half-

neutralization point] とよばれる。このとき生成した共
役塩基A－と残った共役酸HAの濃度は等しい。こうして，
Ca = Cbであるとき，共役酸塩基対からなる緩衝溶液の
緩衝能力は最大であることがわかる＊＊。また，半中和
点におけるpHは，弱酸のpKa値に等しい＊＊。なお，dpH

/ dbは，滴定曲線上の接線の傾きである。図1.9を参考
に，以上のことをもう一度考えてみよう。

図 1.9 弱酸（a mol）－強塩基（b mol）滴定曲線（滴定前半の拡大模式図）
条件：pKa（HA） = 4.74, a = 0.01 mol, 滴定中の体積不変。（58）式による計算。

＊ 微分の公式等を念のために，書いておく。
自然対数と常用対数の関係：

ln x = 2.303 log x   

微分の公式：

d ln x / d x = 1 / x     

d ln f（x）/ d x 

=（d ln f（x）/ d f（x））（d f（x）/ d x）
=（1 / f（x））（d f（x）/ d x）

d（1 / x）/ d x = - 1 / x2

d（1 / f（x））/ d x 

=（d（1 / f（x））/ d f（x））（d f（x） / d x）
=（- 1 / f（x）2）（d f（x）/ d x）

＊＊（57）または（58）式の近似が成り立つことを前提
にした結論であることに注意する。

（５） 中和滴定の進行と溶存化学種の変化

弱酸HAを水に溶解すれば，弱酸は電離平衡の状態に
達する。しかし，弱酸が電離平衡の状態にあるのは，弱
酸を水に溶解しただけの水溶液中に限らない。例えば，
ある弱酸を強塩基で滴定しているとき，滴定前，滴定中，
中和点を遥かに越えた点などの，滴定の任意の時点にお
いて弱酸の電離平衡は常に成立している。このことは，
すでに述べたところである。それでは，任意のpHの水
溶液中で，弱酸の溶存化学種はどのような割合で存在し
ているだろうか。任意のpHという意味は，水溶液のpH

が弱酸と水の電離平衡で決まっているのではなく，加え
られた強酸や強塩基等によって制御されているというこ
とである。
弱酸HAの電離平衡に基づいて，考える。
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HA = H＋ + A－ Ka = [H＋][A－] / [HA]

この例では，弱酸の溶存種はHAとA－ の２つである。
それぞれの溶存種の弱酸全濃度Ca mol dm-3 に対する割
合をα及びβで表すことにしよう。α，βは，弱酸の各
溶存種の存在率（分率） [fraction] （電離分率，解離分
率 [dissociation fraction] などとよぶこともある）であ
る。弱酸の物質量は電離平衡の状態においても保存され
ているから，

したがって，次の関係が導かれる。

α及びβは弱酸の全濃度Ca に依存せず，その酸電離定
数とpHのみの関数になっていることに注意する。（59）
及び（60）式から，pHが一定の条件で酸電離定数が異
なる弱酸の溶存種の存在率を比べると，次のことがわか
る。電離定数が大きい弱酸ほど，αは小さく，βは大き
い。当然の結論である。また，（59）及び（60）式から，
同一の弱酸について存在率のpH依存性をみると，pHが
高くなるほどαは小さくなり，βは大きくなることがわ
かる。これも，当然の結論である。以上の関係を，図
1.10に例示した。

以上は，１価の弱酸HAあるいはBH＋ についての考察
である。関連して，2価の弱酸H2Aについても考察して
おこう。２段階の電離平衡が存在する。

Ka（1）とKa（2）は，それぞれ，１段階目の電離と２段
階目の電離に対する逐次電離定数であることに注意が必
要である。一般に，２価の弱酸の酸電離定数については

図 1.10 弱酸の溶存化学種の存在率は，pHとpKa値でどう変わるか
pKa = 4.74（CH3COOH）と9.24（NH4+）の弱酸について，例示した。
αは非電離種の存在率で，βは電離種の存在率である。
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Ka（1） ≫ Ka（2）であることが多い。例えば，炭酸
（H2CO3）の場合，pKa（1）= 6.35でpKa（2）= 10.33であ
る。最初の電離に比べて，２段階目の電離はほとんど無
視できることが多い。２段階の電離平衡を式の上で加算
すると，H2A = 2H＋ + A2－ という平衡式が得られる。
しかし，これは２価の弱酸の水溶液中に存在している支
配的な，主要な電離平衡ではない。弱酸の主な電離平衡
は，１段階目の電離平衡である。濃度関係で言えば，
[H+]～[HA－] ≫ [A2－]であることに注意する。また，加
算した電離平衡式の平衡定数，すなわち弱酸の全電離定
数については，

の関係がある。しかし，いま述べたように，[A2－] =

（1 / 2） [H＋]などと思い違いをしてはならない。
それでは，２価の弱酸について溶存化学種の存在率

がpHによってどう変化するかをみることにしよう。炭
酸のような弱酸は，強塩基による滴定では明確に２段階
に区別されて滴定される。このとき滴定の進行に伴い，
溶存種の割合はどうなるか。物質量の保存と酸電離定数
から存在率を考えるのは，先の１価の弱酸と同様であ
る。

HA－ とA2－ についても，同様の式の変形をしてそれぞ
れの存在率を求めることが可能である。したがって，

存在率の変化する様子を，図1.11に示した。中間の電離
種の存在率は，１にならないことがある点に注意する。

以上をもって，第１章を終わる。比較的に単純な化学
反応系を取り上げ，その化学平衡についてさまざまな観
点から考察した。化学の理論とその実際の反応系への適

図 1.11 弱酸の溶存化学種の存在率は，pHでどう変わるか（２価の弱酸の例示）
例示には，炭酸を用いた。炭酸のpKa（1） = 6.35，pKa（2） = 10.33とした。



電気化学は溶液中のイオンに何をみるか（第一断篇）64

用については，絶えず基本点に立ち返りながら理解を深
めてゆくことが大切である。基本は，常に単純である。
それを豊かに理解するのはわれわれである。このことは，
次章で酸化還元を考察する際にもあてはまるだろう。

ここで第一断篇を終えるにあたり，本稿で心がけたこ
とを述べておきたい。本研究は溶液中イオンを扱って，
最終的には，どこにもない基本的な小冊子をつくること
を目標にしている。どこにもないとは，「私にもわかる」
という意味である。基準はこれであり，厳密性に多少欠
けながらも，この基準に従った。なぜなら，厳密な書
（または講義）は他にいくらでもあるからである。しか
し，それを誰もが理解できているわけではない。むしろ，
多くの学生は，理解できないでいる。理解できない理由
は，もちろん，必ずしもそれらの書（または講義）が厳
密性を優先させているからではない。天に唾する覚悟で
言えば，学ぶ者の想像性をかきたてないからである。学
ぶ過程にある者にとって，恐らくもっとも本質的な部分
で，不親切なのである。
物質は，自然の中で「怒り，笑い，泣いている」けれ
ども，われわれは，物質の多様性，自然の豊かさを見，
聞くことからずい分遠いところにいる。物質を学ぶもの
でさえ，そうである。この物質と自然を記述する書（ま
たは，伝えようとする講義）が，豊かな想像力をかきた
てないとすれば，奇妙である。学ぶ者にとって，「知り
得ても想像力に欠けるとき，無知であることに変わりは
ない」事態は，不幸である。慣習にとらわれず，それを
打ち破ることをめざした。
自然科学の歴史に残る多くの発見のすべてが，厳密性
の追求だけを継続するなかから生まれたとは考えられな
い。人間の存在は，自然の中で物質が到達した最高段階
の存在である。豊かな想像力がその時代を代表する頭脳
を刺激することによって，天の啓示（それがあるとして
のことであるが）のようにもたらされた偉大な発見もあ
るのではないか。そのとき，厳密性は，むしろ後から追
いかけてきたであろう。いまから学ぶ者にだけ，はじめ
から厳密性を求めるのは，公平でない。
教育に携わってきた反省を込めて，今後も書き続ける
であろう。
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