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СТРОЕНИЕ СПЛАВОВ. МЕТАЛЛОХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 

ЭЛЕМЕНТОВ
Сплав – это вещество, полученное сплавлением (возможно спеканием, электролизом, возгонкой) двух или более элементов.

Если в твердом состоянии отсутствует химическое взаимодействие между элементами и они не способны к взаимному растворению, то строение сплава является механической смесью зерен обоих компонентов. 

Вещества, составляющие сплав, могут вступать в химическое взаимодействие, образуя химические соединения, или взаимно растворяться друг в друге, образуя растворы. В сплавах возможно образование промежуточных фаз, которые не относятся ни к химическим соединениям, ни к растворам.
Важнейшими факторами, определяющими характер взаимодействия металлов между собой и с неметаллами, являются:
- размеры атомных радиусов металлов;

- положение металлов в ряду электроотрицательности элементов;

- валентность и ионизационный потенциал элементов.

Все эти свойства зависят от положения элементов в периодической системе. Применительно к взаимодействию металлов по определению И.И. Корнилова их называют металлохимическими свойствами элементов.
Для определения характера взаимодействия и возникающих при этом типах химической связи растворов (жидких и твердых) и соединений металлов необходимо рассматривать металлохимические свойства элементов только во взаимосвязи, а не по отдельности.

Размеры атомных радиусов металлов
Многие реакции между металлами и металлов с металлоидами отличаются от обычных химических реакций атомным характером, образованием растворов и соединений в кристаллическом состоянии с характерным типом металлической и ковалентной связи между атомами. Поэтому большое значение имеют межатомные расстояния, определяемые атомными радиусами элементов.

Каждому атому соответствует сфера действия определенного радиуса, называемая атомным радиусом, который представляет собой минимальное расстояние, на которое центры сфер одних атомов приближаются к поверхности сфер других атомов. 
Атомные радиусы, как и многие другие свойства элементов, имеют строгую периодическую зависимость от атомного номера элемента. На рис. 1 представлены значения атомных ра​диусов элементов по группам элементов перио​дической системы. В этом рисунке элементы бериллий, бор и алюми​ний расположены во II и III группах подгруппы В, где они показывают большую последовательность изменения атомного радиуса, чем в под​группе А.
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Рис. 1. Атомные радиусы элементов по группам периодической системы
По значениям атомных радиусов все элементы могут быть разде​лены на три семейства. Одно из них охватывает элементы со средни​ми значениями атомных радиусов, а два других крайних семейства — элементы с максимальными и минимальными значениями этого свой​ства.

При рассмотрении рис. 1 можно отметить следующие характерные особенности: наибольшие значения атомных радиусов имеют металлы I и II групп подгруппы А с малыми атомными номерами, относящиеся к наиболее типичным металлам; наименьшие значения относятся к типичным легким металлоидам (B, C, N, O, Н) – элементы III-VII групп подгруппы В. Тяжелые металлы III-V групп Подгруппы В с большими атомными номерами (In, Tl, Sn, Pb, Sb, Bi) показывают увеличение размеров атомных радиусов по мере возрастания атомных номеров. Металлы, относящиеся к группе переходных элементов (III-VIII) с незаполненной d-электронной оболочкой, а также металлы I и II групп подгруппы В имеют средние значения атомных радиусов.
Последовательность изменения атомного радиуса элементов по группам заключается в уменьшении его размера по мере уменьшения атомного номера элемента данной группы.
Сходство или различие атомных радиусов элементов в связи с другими свойствами атомов имеет решающее значение для взаимодействия металлов, в частности для реакций образования соединений.

Положение элементов в ряду электроотрицательности
При взаимодействии различных элементов существенное значение имеет структура электронных оболочек реагирующих атомов. Совокупность свойств элементов, связанная с поведением внешних электронов  в атомах включается в понятие электроотрицательности. Элемент является электроположительным, если он имеет относительно большую тенденцию к отдаче электрона, или электроотрицательным, если он характеризуется относительно большим сродством к электрону. Разность электроотрицательности между атомами А и В при образовании химической связи может быть рассмотрена как степень перехода электронов от атома А к атому В и наоборот. Количественной оценкой электроотрицательности является энергия, которая требуется для отрыва внешнего электрона от данного атома и присоединения его к другому атому. 

Понятие элетроотрицательности способствует выяснению характера взаимодействия металлов и познания природы химической связи в разных типах металлидов (соединений металлов).
Положение металлов по электроотрицательности устанавливается условным рядом. В ряду электроотрицательности каждый предыдущий металл считается электроположительным относительно последующих, а каждый последующий металл - электроотрицательным относительно предыдущих.
В соответствии с проектом номенклатуры неорганических соединений, составленным Комиссией по номенклатурам химических соединений ОХН АН СССР [36], ниже приводится условный ряд электроотрицательности для металлов и металлоидов.
Ряд электроотрицательности элементов периодической системы по [36]
Электроположительные металлы: Fr—Cs—Rb—К—Na—Ra—Ba—Sr—Ca—Li—Mg.
Металлы переходных групп: Ac—La — лантаноиды — Y—Sc—Th—Hf—Zr—Ti—Pa— —Та—Nb—V — актиноиды — W — Mo — Cr— Re—Os— Ir— Pt—Tc—Ru—Rh—Pd—Mn—Fe—Co—Ni.
Электроотрицательные металлы: Au—Ag—Cu—Hg—Cd—Zn—Tl—Pb—In—Ga—Al—Be—Bi—Sn—Sb—Ge.
Электроотрицательные металлоиды: Si—В—Те—As—P—С—H—At—Se—S—N—J—Br—CI—O—F.
Как видно из этого ряда, наиболее электроположительными являются щелочные и щелочно-земельные (за исключением бериллия), а наибо​лее электроотрицательными — металлы подгруппы В и бериллий. Из последних Al, Be, Bi, Sn, Sb и Ge располагаются перед металлоидами в конце ряда, характеризуя наибольшую их электроотрицательность среди металлов. 
Эти два крайних положения металлов и металлоидов в ряду элек​троотрицательности являются основным фактором, определяющим об​разование широкого класса простых соединений металлов. Между электроположительными и электроотрицательными металлами распо​лагаются металлы переходных групп с недостроенной d-электронной оболочкой. Этот ряд начинается от актиния и кончается последним наи​более электроотрицательным в этой группе никелем.

Валентность и ионизационный потенциал
Основным фактором, определяющим химические реакции между элементами и составы соединений, является их валентность. Число валентных электронов и их квантовое состояние во взаимодействующих металлах играет важную роль в установлении предельных концентраций твердых растворов и составов металлических соединений. Валентность элементов находится в зависимости от их положения в периодической системе. Наиболее электроположительные металлы (I группа) имеют по одному внешнему электрону; число внешних электронов возрастает по мере увеличения номера группы для металлов до шести, для металлоидов – до семи. Наиболее простыми являются взаимоотношения между элементами с одинаковой валентностью, расположенными в одной группе. Взаимоотношения между элементами становятся более сложными по мере увеличения разницы количества внешних электронов в атомах металлов и метллоидов.
Сила связи электронов  в атомах определяется ионизационным потенциалом, мерой которого является энергия, необходимая для удаления внешних электронов из атома. Потенциал ионизации первого порядка характеризует энергию отделения первого валентного электрона; второго порядка – отделение второго электрона из иона после удаления первого электрона.

Ионизационный потенциал характеризует легкость отдачи электрона атомом и, следовательно, может служить количественной характеристикой металлических свойств атома. В химических реакциях металлы с меньшим значением  потенциала ионизации отдают внешние электронам неметаллам с большим значением потенциалов ионизации.
На рис. 2 приведены значения ионизационных потенциалов первого порядка элементов периодической системы. Как это видно из рисунка, наиболее электроположительные металлы I группы имеют наименьшее значение ионизационного потенциала, которое постепен​но возрастает по мере увеличения номера группы. Характерным является также, что металлы переходных групп, независимо от числа внешних электронов по группам периодической системы, мало отличаются друг от друга по значениям ионизационных потенциалов. Это обстоятельство играет важную роль в образовании широкого класса твердых растворов на основе этих металлов и в меньшей их склонности к образованию соединений между собой. 
Максимальные значения ионизационного потенциала соответствуют элементам нулевой группы с полным заполнением электронных орбит. По группам, за некоторым исключением, это свойство уменьшается по мере увеличения атомного номера элемента данной группы. Металли​ческие элементы отличаются от металлоидов меньшими значениями потенциалов ионизации, как это особенно заметно для элементов од​ной и той же группы.
Наименьшее значение ионизационного потенциала имеют наиболее электроположительные металлы I группы периодической системы.  По мере увеличения номера группы значение ионизационного потенциала элемента постепенно возрастает. Металлы переходных групп, независимо от числа внешних электронов по группам периодической системы, мало отличаются друг от друга по значениям ионизационных потенциалов. На их основе образуется широкий класс твердых растворов, у них меньше склонность к образованию соединений между собой.
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Рис. 2. Ионизационный потенциал (первый) элементов 
по группам периодической системы
Электроположительные металлические элементы при обычных химических реакциях склонны легко отдавать внешние электроны, а электроотрицательные — метал​лоиды с большими ионизационными потенциалами — принимать элек​троны. Эти в различной степени проявляемые донорные и акцепторные свойства металлов и металлоидов имеют важное значение в образо​вании различного рода соединений металлов с широким диапазоном изменения химической связи.

МЕЖАТОМНАЯ СВЯЗЬ. КРИСТАЛЛИЧЕСКАЯ СТРУКТУРА 
И ФИЗИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ И СПЛАВОВ
Межатомная связь

Главным фактором, определяющим кристаллическую структуру и физические свойства металлов и сплавов, является природа межатомной связи. Характер и сила межатомной связи в металлах и металлических фазах определяются энергетическим состоянием электронов в кристаллической решетке.
Электроны могут в различной степени переходить от одного атома к другому. В зависимости от степени перехода различают четыре типа межатомной связи: 
- металлическую – проявляется  при полном отрыве всех валентных электронов от атомов и равномерном распределении их в межионном пространстве;

- ионную – образуется  при полном переходе валентных электронов от одного атома к другому;

- ковалентную, для которой характерно объединение электронов двух атомов в связывающие пары;
- связь Ван-дер-Ваальса – определяется наличием слабого смещения электронов, приводящим к появлению слабых полярных сил. 
Если химическое соединение образуется только металлическими элементами, в этом случае имеет место металлическая связь. Такая связь не является жесткой. При определенных условиях возможно отклонение от стехиометрического соотношения элементов по формуле данного химического соединения.
При образовании химического соединения металла с неметаллом имеет место ионная связь. В соединениях такого типа связь жесткая и химический состав постоянный, точно соответствующий стехиометрическому соотношению элементов.

Четыре крайних типа межатомной связи редко встречаются в чистом виде. Во многих веществах, в том числе металлических сплавах и соединениях, связь является более сложной, смешанной, при этом один из типов связи проявляется в большей степени. Наиболее прочной является ковалентная связь, наименее прочной – вандерваальсовская.

В переходных металлах, металлических твердых растворах, соединениях, наряду с сильно выраженной металлической связью, проявляется также  ковалентная связь, а иногда и ионная. Особенно проявляется ковалентная связь в металлических соединениях, многие из которых имеют высокие температуру плавления, электросопротивление и твердость. С повышением температуры у металлов, особенно имеющих полиморфные превращения, и у металлических соединений, очевидно, из-за разрушения ковалентных электронных «мостиков» тепловыми колебаниями атомов возрастает доля металлической связи, и они становятся более пластичными и электропроводными.
Межатомная связь осуществляется посредством электронов и приближенно оценивается такими физическими величинами, как ионизационный потенциал, температура плавления, температура рекристаллизации, характеристическая температура, температурный коэффициент линейного расширения, модуль упругости, предел прочности, энергия активации диффузии и самодиффузии, теплота сублимации и т.д. Связь считается тем прочнее, чем больше каждая из указанных величин, кроме коэффициента линейного расширения, который уменьшается с увеличением межатомной связи.
Кристаллическая структура
Кристаллическая структура металлов определяется их электронной структурой. Металлы с максимальной силой межатомной связи (тугоплавкие металлы) имеют кубическую объемноцентрированную или гексагональную решетку. 
Почти половина известных металлов обладает полиморфизмом. Различная кристаллическая структура модификаций полиморфного металла приводит к наличию у одного и того же металла различных физико-химических свойств. Из-за стремления к меньшей энергии высокотемпературные модификации полиморфных металлов всегда имеют более простые кристаллические решетки, чем низкотемпературные модификации. Такие решетки наиболее благоприятны для перемещения атомов относительно друг друга без нарушения связи между ними. 
Е.М. Савицким сформулировано  правило пластичности высокотемпературных модификаций полиморфных металлов. Согласно этому правилу высокотемпературные (ближайшие по температуре к точке плавления) модификации всех полиморфных металлов всегда имеют кристаллическую структуру объемноцентрированного или гранецентрированного куба, благодаря чему, а также полностью металлической связи между атомами, они обладают наибольшей способностью к пластической деформации, т.е. к изменению формы и размеров без разрушения.
Явление полиморфизма накладывает особенности на поведение металлов при обработке их давлением или службе в определенных условиях. Поэтому его необходимо учитывать как при выборе оптимального температурного режима пластической деформации, так и при разработке сплавов на основе полиморфных металлов. Полиморфные металлы – титан, цирконий, гафний, скандий, железо, марганец и некоторые другие – с относительно высокой точкой плавления не обладают жаропрочностью при высоких температурах, так как при температурах полиморфных переходов кристаллическая решетка металла перестраивается и резко теряет способность сопротивляться воздействию внешних усилий. Этим объясняется, что сплавы на основе мономорфного никеля работают длительное время при температурах выше 900°С, а сплавы на основе указанных, хотя и более тугоплавких, но полиморфных металлов, пригодны для работы лишь при 600…700°С.
В начале 20 века академиком Н.С. Курнаковым были установлены закономерности изменения многих физических свойств в двойных равновесных системах (законы Курнакова). Им было выяснено, что образование твердых металлических растворов сопровождается возрастанием твердости и электросопротивления по сравнению с их значениями для исходных компонентов (в тройных системах могут быть исключения), установлена зависимость твердости от состава механической смеси компонентов, показано, что металлические соединения имеют гораздо более высокие значения твердости и электросопротивления, чем образовавшие их металлы. Учение Н.С. Курнакова и работы его школы являются теоретической основой для создания новых металлических материалов с заданными свойствами.
Основным теоретическим фундаментом для выбора состава сплавов являются диаграммы состояния, которые наглядно изображают фазовое состояние сплавов в равновесных условиях в зависимости от состава и температуры. Диаграммы состояния строятся экспериментальным путем с привлечением различных методик физико-химического анализа (термический, микроструктурный, рентгенографический анализы, изменение электрофизических и механических свойств в зависимости от состава).
Основные факторы, определяющие взаимодействие металлов
В зависимости от физико-химической природы и кристаллической структуры металлов при взаимодействии между ними в двойных системах могут образовы​ваться: а) непрерывные твердые растворы; б) ограниченные твердые растворы; в) механические смеси без твердых растворов; г) металлиды.

Все эти типы взаимодействия могут быть зна​чительно расширены за счет рассмотрения вопросов взаимодействия в трой​ных и более сложных системах. 

Приведенным типам взаимодействия между металлами отвечают основные типы диаграмм равновесий металлических систем. На рис. 3 приведены  схематические диаграммы равновесий для случаев образования между металлами: непрерывных твердых растворов (рис. 3, а), ограниченных твердых растворов (рис. 3, б), простых эвтектических смесей без твердых растворов (рис. 3, в), устойчивых химических соединений (рис. 3, г).
По диаграммам состояния можно определить равновесное состояние и свойства сплавов в зависимости от концентрации компонентов и температуры.
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Рис. 3. Схемы двойных систем металлов:
а — непрерывные твердые растворы; б — ограниченные твер​дые растворы;
 в – системы с образованием простых эвтектических смесей без твердых
 растворов; г – системы  с образованием устойчивого химического 
соединения
МЕТАЛЛУРГИЯ СПЛАВОВ
Металлургические процессы

Область науки, техники и отрасль промышленности, охватывающая все процессы получения металлов и сплавов и придания им определенных форм и свойств, включает понятие металлургия.

Черная металлургия является отраслью тяжелой индустрии, занимающейся производством и обработкой сплавов главным образом на основе железа. Отрасли прикладной науки и специальные учебные дисциплины, изучающие технологию получения и обработки различных сплавов, называются соответственно металлургией чугуна, стали и ферросплавов.
 Цветная металлургия занимается производством большинства остальных металлов и сплавов.

 Металлургические процессы представляют собой сложную совокупность физических превращений веществ (переходы из одной кристаллической модификации в другую, плавление, испарение, растворение, кристаллизация) и химических реакций, протекающих при высоких температурах.

По характеру типовых операций металлургические процессы можно разделить следующим образом:
· извлечение металлов и сплавов из их природных соединений (из руд или других материалов);

· производство сплавов;

· литье;

· обработка давлением (ковка, штамповка, прокатка);

· порошковая металлургия;

· сварка и пайка;

· термическая и химико-термическая обработка;
· металлургическое покрытие металлических изделий (покрытие слоями других металлов).
Процессы, протекающие при высоких температурах, называются пирометллургическими.
Главные виды пирометаллургических процессов:

ликвация – разделение компонентов по удельному весу в жидком состоянии или в процессе затвердевания. Используется для отделения выплавленного металла от шлака, очистки металла от примесей и др.;
дистилляция – испарение металла или его соединения с последующей конденсацией пара. Применяют для получения легко кипящих металлов (ртуть, цинк и др.), при рафинировании металлов от легко испаряющихся примесей;
окислительные процессы находят широкое применение. Окислительное рафинирование применяют для очистки металлов от примесей, обладающих бόльшим сродством к кислороду, чем рафинируемый металл; при этом примесь переходит в оксид и ошлаковывается;
раскисление – удаление из расплавов растворимых оксидов. Раскислением получают металлы с высокими механическими свойствами. Раскислителями служат элементы с бόльшим сродством к кислороду, чем раскисляемый металл;
восстановительные процессы – восстановление металлов из оксидов – главные в пирометаллургии. Восстановлением получают железо, свинец, никель и др. цветные металлы;
электротермические процессы – процессы, происходящие при высоких температурах, полученных в результате горения электрической дуги;

металлотермические процессы – процессы вытеснения металла из его оксида другим металлом, более активным. Применяют для получения дорогих редких металлов.

Физическая химия металлургических процессов
Основой металлургии как науки является физическая химия металлургических процессов, которая рассматривает широкий круг вопросов теории химических превращений и изучает влияние физических параметров на химические процессы и химического состава на физические свойства. Умение пользоваться методами физической химии для анализа превращений, совершающихся в металлургических системах, дает возможность выбрать условия, наиболее благоприятные для проведения производственных процессов.

Основные разделы физической химии: 

- Строение вещества. В этот раздел входит учение о строении атомов и молекул и учение об агрегатных состояниях вещества.
- Химическая термодинамика – наука о взаимных превращениях различных видов энергии при протекании химических процессов.
- Учение о растворах.
- Электрохимия.
- Химическая кинетика. Изучает скорость и молекулярный механизм химических реакций в гомогенной и гетерогенной средах.
- Учение о коллоидном состоянии веществ и поверхностных явлениях.

ОСНОВЫ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ

Основные понятия и величины термодинамики
Системой называют тело или группу тел, находящихся во взаимодействии и мысленно обособляемых от окружающей среды.

Гомогенной называется такая система, внутри которой нет поверхностей раздела, отделяющих друг от друга части системы, различающиеся по свойствам. Системы, внутри которых такие поверхности имеются, называются гетерогенными.

Изолированная система – это такая система, которая рассматривается как лишенная возможности обмена веществом или энергией с окружающей средой  и имеющая постоянный объем.  

Фаза – совокупность всех гомогенных частей системы, одинаковых по составу и по всем физическим и химическим свойствам и ограниченных от других частей системы некоторой поверхностью раздела, при переходе через которую свойства меняются скачком. Фазы, состоящие из одного химически индивидуального вещества, называются простыми или чистыми. Фазы, содержащие два и более индивидуальных химических веществ, называются смешанными.
Основными фазами, взаимодействующими в металлургических системах, являются: газ (газ атмосферы и горения топлива), топливо (составляющая шихты при плавке чугунов в вагранке), твердый углерод (кокс, углеродные электроды при сварке и электродуговом переплаве), флюсы (органические материалы, вводимые в тигель или сварочную ванну для образования шлаков), футеровка (защитная внутренняя облицовка ковшей и плавильных печей), жидкий металл (расплав металла или сплава, расплавленный припой, металл сварочной ванны), жидкий шлак (продукт любого процесса получения сплава).
Термодинамическим процессом называется любое изменение в системе, связанное с изменением хотя бы одной термодинамической величины.

 Процесс, при котором термодинамическая система, выйдя из некоторого первоначального состояния и претерпев ряд изменений, возвращается тем или иным путем в исходное состояние, называется круговым процессом или циклом. 

Процессы, происходящие при постоянной температуре, называются изотермическими; при постоянном давлении – изобарными; при постоянном объеме – изохорными.

  Адиабатными называются процессы, при которых система не принимает и не отдает теплоты, хотя связана с окружающей средой работой, получаемой от нее или совершаемой над ней.

  Обратимый термодинамический процесс определяют как процесс, допускающий возможность возвращения системы в первоначальное состояние, без того, чтобы в окружающей среде остались какие-либо изменения. В противном случае процесс является необратимым.

Термодинамические функции, значения которых зависят только от состояния системы, называются функциями состояния. Их изменение в каком-нибудь процессе зависит только от начального и конечного состояния системы и не зависит от пути перехода из начального в конечное состояние. В круговом процессе изменение любой функции состояния равно нулю.

Функциями состояния являются, например, внутренняя энергия системы U, энтальпия H, энтропия S. При переходе из состояния 1 в состояние 2 изменения этих функций будут равны  ΔU=U2 – U1;  ΔН=Н2 – Н1;   Δ S=S 2 – S 1. Бесконечно малые изменения функций состояния обозначают dU, dН, dS. 
Чтобы отличать функции, которые не являются функциями состояния, их бесконечно малые величины обозначают иначе, например, (q, (A – бесконечно малые количества теплоты и работы соответственно. 
ЗАКОН СОХРАНЕНИЯ ЭНЕРГИИ. ТЕПЛОВЫЕ ЭФФЕКТЫ 

ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ
Первый закон термодинамики
Термодинамика рассматривает процессы, связанные с тепловыми явлениями. Процессы, протекающие в тепловых машинах, изучает техническая термодинамика; тепловые явления, сопровождающие химические реакции, - химическая термодинамика.
Химическая термодинамика построена главным образом на двух законах, которые не доказываются логическим путем. Они вытекают из обобщения многовекового человеческого опыта. Справедливость этих законов доказывается тем, что ни одно из следствий, к которым они приводят, не находится в противоречии с опытом.
Первый закон термодинамики связан с законом сохранения энергии, который устанавливает:

если в каком-нибудь процессе энергия одного вида исчезает, то вместо нее появляется энергия в другой форме, в количестве строго эквивалентном первому. 

Любые переходы энергии соответствуют закону эквивалентности:

разные формы энергии переходят друг в друга всегда в одинаковых, строго эквивалентных соотношениях. 
Отсюда следует, что в любой изолированной системе общий запас энергии сохраняется постоянным.

 Формулировка первого закона термодинамики, вытекающая из постоянства запаса внутренней энергии изолированной системы: 
В любом процессе приращение внутренней энергии (U=U2-U1  какой-нибудь системы равно количеству теплоты q, сообщенной системе, за вычетом совершенной системой работы А.
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Для процессов, связанных бесконечно малыми изменениями:
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(2)
где dU - полный дифференциал внутренней энергии системы;

     (q и (A - бесконечно малые количества теплоты и работы, зависящие от пути изменения состояния системы и от характеристики процесса. Теплота и работа характеризуют термодинамические процессы, а не состояние системы.
На основе первого закона термодинамики определяется термодинамическое понятие внутренней энергии системы:

внутренняя энергия - это величина, приращение которой в процессе равно сообщенной системе теплоте, сложенной с работой, совершенной над системой внешними по отношению к ней силами. 

Внутренняя энергия системы зависит только от энергии начального U1 и конечного U2 состояний системы и не зависит от пути процесса. Поэтому внутренняя энергия системы является функцией состояния и однозначно определяется параметрами состояния системы (температурой, давлением, объемом), т.е. U=f (T, p, V).
Первый закон термодинамики может быть сформулирован следующим образом:

количество теплоты, полученное системой, равно увеличению ее внутренней энергии и произведенной ею работе    
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Так как металлургические процессы протекают при высоких температурах и низких давлениях, а в таких условиях реальные газы приближаются к идеальным, то при рассмотрении металлургических процессов можно без большой ошибки применять законы, которым подчиняются идеальные газы. На основании этого допущения получены следствия из первого закона термодинамики.

1. Рассмотрим изотерический процесс (Т=const.).

Внутренняя энергия идеального газа зависит только от температуры. В изотермическом процессе, когда Т=const., изменение внутренней энергии  равно нулю (U=0, следовательно,
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(4)
В изотермическом процессе вся работа выполняется за счет подведенной к системе теплоты.

2. Изохорный процесс (V=const.).

В изохорном процессе работа не выполняется  из-за неизменного объема системы. При  V=const.  А=0, следовательно,
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(5)
В изохорном процессе теплота расходуется только на приращение внутренней энергии системы.

3. Изобарный процесс (р=const.).

Работа изобарного расширения газа равна произведению давления на увеличение объема, т.е. 
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При переходе из состояния 1 в состояние 2
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(7)
Выражение в скобках представляет собой термодинамическую функцию, которая называется энтальпия:
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(8)
Энтальпия представляет собой сумму внутренней энергии системы и работы расширения или объемной энергии pV, переданной в окружающую среду. Энтальпия – функция состояния, т.е. 
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Следовательно, из уравнения (7) получаем
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В  изобарном процессе теплота увеличивает энтальпию системы.
При рассмотрении изохорных процессов (V=const.) удобнее пользоваться величиной изменения внутренней энергии ΔU; при рассмотрении изобарных процессов (р=const.) – величиной изменения энтальпии ΔН. Разница между ΔU и ΔН значительна для систем, содержащих вещества в газообразном состоянии, так как в этом случае объемная энергия pV имеет значительную величину. Для твердых и жидких тел, находящихся под атмосферным давлением, объемная энергия стремится к нулю pV→ 0 и энтальпия и внутренняя энергия практически одинаковы ΔН ≈ ΔU.
Следует отметить, что форма математической записи первого закона термодинамики (1) справедлива лишь при принятых условных обозначениях: в термодинамике и металлургических процессах принято считать все, что приходит в систему из внешней среды, положительным (+), а все, что уходит из системы, отрицательным (-). 
В отличие от термодинамики в термохимии – разделе физической химии, посвященном экспериментальному изучению тепловых эффектов реакций, принята противоположная система знаков. В этой системе знаков положительными считаются убыль энергии и выделенная теплота. Чтобы отличить термохимическую систему знаков, используют буквенные обозначения величин с черточками сверху: 
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то есть убыль внутренней энергии системы является следствием выделения ею теплоты  и совершения работы.

Тепловые эффекты реакций. Закон Гесса
В термохимии количество теплоты Q, которая выделяется или поглощается в результате химической реакции, называется тепловым эффектом.       Реакции, протекающие с выделением тепла, называются экзотермическими (Q(0), а с поглощением тепла - эндотермическими (Q(0).
В термодинамике соответственно процессы, при которых теплота выделяется, называются экзотермическими, а процессы, при которых теплота поглощается – эндотермическими.
Согласно следствию из первого закона термодинамики для изохорно-изотермических процессов тепловой эффект равен изменению внутренней энергии системы 
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Поскольку в термохимии применяется обратный знак по отношению к термодинамике, то 
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Для изобарно-изотермических процессов тепловой эффект равен изменению энтальпии системы 
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Если (H ( 0 – процесс протекает с поглощением теплоты и является эндотермическим.
Если (H ( 0 – процесс сопровождается выделением теплоты и является экзотермическим.
Из первого начала термодинамики вытекает закон Гесса:

тепловой эффект химических реакций зависит только от вида и состояния исходных веществ и конечных продуктов, но не зависит от пути перехода из исходного состояния в конечное. 
Следствием из этого закона является правило, согласно которому с термохимическими уравнениями можно производить обычные алгебраические действия.

В качестве примера рассмотрим реакцию окисления угля до СО2.
Исходные вещества: кислород О2 и уголь, который считаем чистым углеродом С. Конечный продукт – углекислый газ СО2.
Переход от исходных веществ к конечному можно осуществить, непосредственно сжигая уголь до СО2:

С(т) + О2 (г) = СО2(г).

Тепловой эффект этой реакции ΔН1.

Можно провести этот процесс в две стадии (рис. 4). На первой стадии углерод сгорает до СО по реакции    

С(т) + 
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на второй СО догорает до СО2
СО(т) + 
[image: image26.wmf]2

1

О2 (г) = СО2(г).

Тепловые эффекты этих реакций соответственно ΔН2 и ΔН3.


[image: image27]
Рис. 4. Схема процесса горения угля до СО2
Все три процесса находят широкое применение в практике. Закон Гесса позволяет связать тепловые эффекты этих трех процессов уравнением:
ΔН1=ΔН2 + ΔН3.
Тепловые эффекты первого и третьего процессов можно сравнительно легко измерить, но сжигание угля до окиси углерода при высоких температурах затруднительно. Его тепловой эффект можно рассчитать:

ΔН2=ΔН1 - ΔН3.

Значения ΔН1 и ΔН2 зависят от вида применяемого угля. Величина ΔН3 с этим не связана. При сгорании одного моля СО при постоянном давлении при 298К количество теплоты составляет ΔН3=-283,395 кДж/моль. ΔН1=-393,86 кДж/моль при 298К. Тогда при 298К ΔН2=-393,86 + 283,395=-110,465кДж/моль.

Закон Гесса дает возможность вычислить тепловые эффекты процессов, для которых отсутствуют экспериментальные данные или для которых они не могут быть измерены в нужных условиях. Это относится и к химическим реакциям, и к процессам растворения, испарения, кристаллизации, адсорбции и др.
Применяя закон Гесса, следует строго соблюдать следующие условия:

- в обоих процессах должны быть действительно одинаковые начальные состояния и действительно одинаковые конечные состояния;

- должны быть одинаковыми не только химические составы продуктов, но и условия их существования (температура, давление и т.д.) и агрегатное состояние, а для кристаллических веществ и кристаллическая модификация.

При расчетах тепловых эффектов химических реакций на основе закона Гесса обычно используют два вида тепловых эффектов - теплоту сгорания и теплоту образования.

Теплотой образования называется тепловой эффект реакции образования данного соединения из простых веществ.
 Теплотой сгорания называется тепловой эффект реакции окисления данного соединения кислородом с образованием высших оксидов соответствующих элементов или соединения этих оксидов.

Справочные значения тепловых эффектов и других величин относят обычно к стандартному состоянию вещества.
В качестве стандартного состояния индивидуальных жидких и твердых веществ принимают состояние их при данной температуре и при давлении, равном одной атмосфере, а для индивидуальных газов – такое их состояние, когда при данной температуре и давлении, равном 1,01·105 Па (1атм.), они обладают свойствами идеального газа. Для облегчения расчетов справочные данные относят к стандартной температуре 298 К.

Если какой-нибудь элемент может существовать в нескольких модификациях, то в качестве стандартной принимают такую модификацию, которая является устойчивой при 298 К и атмосферном давлении, равном 1,01·105 Па (1атм.)
Все величины, относящиеся к стандартному состоянию веществ, отмечают верхним индексом в виде круга: 
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Пользуясь справочными данными стандартных теплот образования веществ, участвующих в реакции, можно легко рассчитать тепловой эффект реакции.

Из закона Гесса следует:

тепловой эффект реакции равен разности между теплотами образования всех веществ, указанных в правой части уравнения (конечных веществ или продуктов реакции), и теплотами образования всех веществ, указанных в левой части уравнения (исходных веществ), взятых с коэффициентами, равными коэффициентам перед формулами этих веществ в уравнении реакции:
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(11)
где n – количество молей вещества, участвующих в реакции. 

Пример. Рассчитаем тепловой эффект реакции Fe3O4 + CO = 3FeO + CO2. Теплоты образования веществ, участвующих в реакции, составляют: для Fe3O4  
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Тепловой эффект реакции 
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Так как 
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Зависимость теплового эффекта реакции 
от температуры. Закон Кирхгофа
Отношение бесконечно малого количества теплоты, сообщаемой телу, к тому изменению температуры, которое этим вызывается, называется истинной теплоемкостью:
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 Для изохорных процессов
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 Для изобарных процессов

[image: image41.wmf]p

p

dT

dH

с

÷

ø

ö

ç

è

æ

=

.





(14)
Эти равенства справедливы для любых веществ и для любого агрегатного состояния.
Для изохорного процесса тепловой эффект определяется величиной изменения внутренней энергии системы (U=U2-U1. Дифференцируя это равенство по температуре, получаем
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Так как 
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где сV1 и сV2 – изохорные теплоемкости системы в начальном и конечном состояниях, ΔсV – изменение изохорной теплоемкости при переходе из состояния 1 в состояние 2.
Аналогично для изобарного процесса:
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В общем случае
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.

)

(

)

(

нач

кон

nc

nc

с

S

-

S

=

D






(17)
Уравнения (15) и (16) выражают закон Кирхгофа:
температурный коэффициент теплового процесса равен изменению теплоемкости системы, происходящему в результате процесса.

Тепловой эффект реакции при любой температуре и давлении, не сильно превышающем одну атмосферу, может быть рассчитан по уравнению Кирхгофа:
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где ΔсР – разность между суммой изобарных теплоемкостей веществ, стоящих в правой части уравнения реакции, взятых с учетом стехиометрических коэффициентов, и такой же суммой теплоемкостей веществ, стоящих в левой части уравнения; 
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- тепловой эффект реакции при температуре Т1.
Расчет может быть выполнен, если известны величина теплового эффекта реакции при какой-либо температуре Т1 (например, стандартной) и температурная зависимость теплоемкостей веществ, участвующих в реакции, в интервале Т1-Т2.

Таким образом, чем больше разность между теплоемкостями продуктов реакции и исходных веществ, тем сильнее зависимость теплового эффекта реакции от температуры.

      Если теплоемкость с ростом температуры остается неизменной  (сP=0 и 
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, то изменение температуры не влияет на тепловой эффект реакции. 

Зависимость теплоемкости от температуры обычно выражается эмпирическими приближенными уравнениями вида:
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Если зависимость с(Т) известна в такой форме для всех веществ, участвующих в реакции, то по уравнению (17) определяют Δс=f(Т). Полученное выражение (
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) подставляют в уравнение Кирхгофа (18) и интегрируют его.
Пример. Составим уравнение температурной зависимости теплового эффекта реакции восстановления железа кремнием: 
2FeO + Si = SiO2 + 2Fe.
Исходные данные для расчета приведены в таблице. 
Таблица

	Реагенты

реакции
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	FeO
	269,42
	51,87
	6,79
	-1,59

	Si
	-
	24,13
	2,35
	-4,57

	SiO2
	880,74
	47,01
	34,36
	-11,31

	Fe
	-
	17,51
	24.80
	-


 Определим температурную зависимость приращения теплоемкости процесса по уравнению: 
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Можно вместо теплоемкостей веществ реакции подставить соответствующие выражения их температурной зависимости и привести выражение к стандартному виду или рассчитать коэффициенты уравнения  и подставить их в уравнение 
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Рассчитаем коэффициенты:
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Получаем уравнение температурной зависимости приращения теплоемкости процесса:
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Подставив полученное выражение в уравнение Кирхгофа и проинтегрировав его в интервале температур от 0К до Т, получим  уравнение зависимости теплового эффекта реакции от температуры:
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Для того чтобы найти тепловой эффект 
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Выполнив вычисления, получаем 
[image: image72.wmf]332455
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Уравнение температурной зависимости теплового эффекта реакции имеет вид:
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По данному уравнению можно рассчитать тепловые эффекты реакции для требуемых температур.
НАПРАВЛЕНИЕ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Второй закон термодинамики
Второй закон термодинамики определяет:

- какие процессы в рассматриваемой системе при заданной температуре, давлении, концентрации и пр. могут протекать самопроизвольно, то есть без затраты работы извне; 
- каково количество работы, которое может быть получено при этом; 
- каков предел возможного самопроизвольного течения процесса, т.е каково состояние равновесия в данных условиях.
Второй закон термодинамики дает возможность определить, какими должны быть внешние условия, чтобы интересующий нас процесс проходил в нужном направлении и в требуемой степени.

Второй закон носит статистический характер и применим лишь к системам, состоящим из большого количества частиц, то есть к таким, поведение которых может быть выражено законами статистики.

Второй закон был изложен в работах Клаузиуса (1850 г.) и В. Томсона (1851 г.). Можно дать разные формулировки второго закона. В качестве исходного постулата можно принять одно из следующих утверждений:
- теплота не может переходить сама собой от более холодного тела к более теплому;

- невозможен процесс, единственным результатом которого было бы превращение теплоты в работу;

- невозможно построить такую машину (такой вечный двигатель второго рода), все действие которой сводилось бы к производству работы и соответствующему охлаждению теплового источника.
Энтропия
Второй закон термодинамики позволяет разделить все процессы на обратимые и необратимые. Мера необратимости процесса определяется изменением функции состояния - энтропии.
 Энтропия – это термодинамическая функция, которая является функцией состояния и изменение которой для обратимого изотермического перехода теплоты равно приведенной теплоте процесса. 
Обозначается энтропия буквой S.
Для обратимого изотермического перехода теплоты
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Для обратимого изотермического перехода бесконечно малого количества теплоты:
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(20)
Энтропия является функцией состояния, следовательно, для перехода из состояния 1 в состояние 2 изменение энтропии определяется уравнением:
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Согласно уравнению (19)
в обратимых изотермических процессах изменение энтропии равно тепловому эффекту процесса, деленному на абсолютную температуру.

Процессы, которые протекают самопроизвольно являются необратимыми процессами (например, переход теплоты от более нагретого тела к менее нагретому, переход газа из сосуда с большим давлением в сосуд с меньшим давлением). 
 Необратимые процессы, протекающие в изолированных системах, всегда сопровождаются возрастанием энтропии системы.

 При необратимом процессе 
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(21)
Это неравенство означает, что по мере самопроизвольного развития необратимого процесса его энтропия возрастает и достигает максимального значения в состоянии равновесия.

 В общем случае для обратимых и необратимых процессов:
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(22)
Величина энтропии изменяется с температурой. Энтропия вещества при любой температуре может быть рассчитана по формуле:
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(23)
При протекании химических реакций изменение энтропии рассчитывается аналогично расчету теплового эффекта реакции (11) и изменению теплоемкости (17) по уравнению:
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(24)
где n – количество молей вещества, участвующего в реакции, S – энтропия вещества при температуре реакции.
Термодинамические потенциалы. 
Максимальная и максимально полезная работа
      Изменение энтропии определяет направление и предел течения самопроизвольных процессов для изолированных систем, то есть для систем, внутренняя энергия и объем которых постоянны, или для систем, в которых постоянны энтальпия и  давление.
Рассмотрим изотермические процессы.
1 Направление и предел течения самопроизвольных процессов для систем, находящихся при постоянных температуре и объеме (T=const. и V=const.), определяет изохорно - изотермический потенциал (изохорный потенциал) или энергия Гельмгольца:
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где U – внутренняя энергия системы, S – энтропия системы, T – абсолютная температура.

Изохорно-изотермический потенциал является функцией состояния, его изменение при переходе системы из состояния 1 в состояние 2 определяется разностью значений в конечном и начальном состояниях 
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При переходе из состояния 1 в состояние 2 термодинамическая система выполнит максимальную работу, если этот переход является обратимым процессом.

Согласно первому закону термодинамики 
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, следовательно, работа 
[image: image85.wmf]U

q

A

D

-

=

. Согласно второму закону термодинамики из уравнения (19) для обратимого процесса 
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Следовательно, при переходе из состояния 1 в состояние 2 система совершит работу
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Функцию F называют свободной энергией при постоянном объеме.     Свободная энергия – это та часть внутренней энергии процесса, которая может быть полностью превращена в работу. Эту работу (
[image: image88.wmf]max

A

) называют максимальной работой в изотермическом процессе. Ту часть внутренней энергии, которая не превращается в работу, (
[image: image89.wmf]TS

) называют связанной энергией. С ростом энтропии системы ее связанная энергия возрастает. 
Так как необратимые процессы сопровождаются возрастанием энтропии системы, величина связанной энергии будет увеличиваться, а величина свободной энергии - уменьшаться. Следовательно, процесс протекает самопроизвольно, если ΔF<0. Если ΔF>0, то самопроизвольно процесс протекать не может.      Если  ΔF=0, то система находится в равновесии.

 Таким образом, в системах, находящихся при постоянных температуре и объеме (T=const. и V=const.), самопроизвольно могут протекать только те процессы, которые сопровождаются уменьшением изохорно-изотермического потенциала F.

Причем, пределом их протекания, то есть условием равновесия, является достижение некоторого минимального для данных условий значения функции F, то есть условие
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2 Направление и предел самопроизвольного протекания процесса для систем, находящихся при постоянных давлении и температуре (p=const. и T=const.), определяет изобарно-изотермический потенциал (изобарный потенциал) или энергия Гиббса:
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где Н – внутренняя энергия системы, S – энтропия системы, T – абсолютная температура.

Так как 
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Изменение изобарно-изотермического потенциала для любого процесса 

[image: image94.wmf])

(

pV

F

G

D

+

D

=

D

;
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для изобарного процесса (p=const.)
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для всякого изотермического процесса (T=const.)
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Максимально полезной работой 
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Так как 
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то есть максимальная полезная работа 
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 изотермического процесса равна максимальной работе 
[image: image103.wmf]max
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 за вычетом работы против внешнего давления.
Таким образом, в системах, находящихся при постоянных температуре и давлении (T=const. и р=const.), самопроизвольно могут протекать только те процессы, которые сопровождаются уменьшением изобарно-изотермического потенциала G.

Причем, пределом их протекания, то есть условием равновесия, является достижение некоторого минимального для данных условий значения функции G, то есть условие
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Если ΔG<0 – процесс протекает самопроизвольно; если ΔG=0 – система находится в равновесии.
Процессы, которые сопровождаются увеличением изобарно-изотермического потенциала, происходят лишь по мере  получения работы или энергии извне.

Изменение изобарно-изотермического потенциала для химической реакции определяется по уравнению:
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Стандартное значение 
[image: image106.wmf]O
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 при 298К можно найти в справочных таблицах или рассчитать по уравнению Гиббса-Гельмгольца (26), подставив в него стандартные значения энтальпии и энтропии при 298К:
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При анализе металлургических реакций, которые всегда протекают при высоких температурах, используют приближенные методы. Приближенные методы расчета 
[image: image108.wmf]G
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 позволяют дать оценку термодинамической вероятности реакции и степени ее удаления от состояния равновесия, а так же сравнить вероятность протекания нескольких реакций, возможных в одной системе.
Таким образом, для оценки хода любого термодинамического процесса существует определенная характеристическая функция (G, F, U, H, S), изменение которой определяет характер течения данного процесса.
Выбрать функцию, которая является характеристической для процесса, протекающего при двух постоянных термодинамических параметрах, можно из рисунка 5.

[image: image109]
Рис. 5. Схема выбора характеристической функции процесса

При T=const. и V=const. характеристической функцией является изохорно-изотермический потенциал F.

При T=const. и р=const. – изобарно-изотермический потенциал G.

Изобарные процессы (р=const.) характеризует энтальпия Н.

Изохорные (V=const.) – внутренняя энергия U.
Термодинамические процессы (химические реакции) будут протекать в прямом направлении, соответствующем записи уравнения реакции (слева направо), если изменение соответствующей  характеристической функции является отрицательным.
Исключение составляют адиабатические процессы (U и V - const. и Н и р - const.), характеристической функцией которых является энтропия S. В этом случае  процесс протекает, если изменение энтропии будет положительным (ΔS >0). 
Основные термодинамические свойства и 

константы элементов металлургических систем
В практике металлургических расчетов используют значения термодинамических констант элементов, участвующих в многообразных реакциях, происходящих на различных стадиях металлургических процессов.

К основным термодинамическим константам элементов относятся: 
- теплота атомизации элементов – это количество теплоты, которое требуется для перехода элемента из стандартного кристаллического или газообразного молекулярного состояния в одноатомный газ;
- теплота испарения (теплота парообразования) – это количество теплоты, поглощаемое веществом при изотермическом испарении жидкости, равновесной со своим паром;

- энтропии кристаллических и газообразных одноатомных элементов;

- температуры плавления и кипения.
Установлено, что существует периодическая зависимость термодинамических констант, соответствующая в основном периодическому закону химических элементов.

Известны определенные соотношения между различными термодинамическими константами элементов. Например, максимальными энтропиями в газообразном состоянии обладают, как правило, элементы, имеющие максимальную энергию атомизации.

Установлены эмпирические зависимости между термодинамическими константами. Рассчитать энтропии S газов по молекулярному весу М можно для двухатомных газов по уравнению:
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для трехатомных газов
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Эмпирическая связь между теплотой испарения Lисп и температурой кипения Ткип при давлении 105 Па (1 атм) может быть определена из соотношения
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где R – универсальная газовая постоянная.

Зависимость энтальпии ΔНпл. от температуры плавления Тпл. устанавливает эмпирическое уравнение Дюлонга-Пти:
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Константы равновесия химических реакций
Равновесным состоянием называется такое термодинамическое состояние системы, которое не изменяется во времени при данных внешних условиях её существования и характеризуется минимальным значением изотермных потенциалов.

     При устойчивом равновесии любые состояния смежные с ним являются менее устойчивым и переход к ним из состояния равновесия всегда связан с затратой работы извне. 
Когда говорят о химическом равновесии, то имеют в виду устойчивое равновесие.
Если возможны разные направления изменений данного вещества и образование продуктов, различных по устойчивости, то не всегда преобладающим будет то направление, которое ведет к устойчивому состоянию. То или другое направление процесса определяется в первую очередь соотношением скоростей параллельных процессов, а в большинстве случаев скорость зависит не столько от термодинамических параметров процесса, сколько от кинетических факторов. Поэтому очень часто процесс ведет к образованию продукта, который по термодинамической устойчивости занимает промежуточное место между исходными веществами и возможными продуктами взаимодействия, обладающими наибольшей устойчивостью в данных условиях. Это наблюдается и в химических реакциях и в фазовых переходах (при закалке стали фиксируется аустенитная структура, метастабильная при температурах ниже температур полиморфного превращения).
Условия устойчивого равновесия:
· неизменность равновесного состояния системы при сохранении внешних условий;
· подвижность равновесия, то есть самопроизвольное восстановление равновесия после прекращения внешнего воздействия, вызвавшего незначительное отклонение системы от положения равновесия;
· динамический характер равновесия, то есть установление и сохранение его вследствие равенства скоростей прямого и обратного процессов;
· возможность подхода к состоянию равновесия с двух  противоположных сторон;
· минимальное значение изобарно-изотермического или изохорно - изотермического потенциала соответственно в изобарно – изотермическом или изохорно – изотермическом процессах или соответствующее экстремальное значение другой характеристичной функции при иных путях проведения процесса. 
Из общих условий устойчивого равновесия выводятся конкретные условия для химического равновесия.
Химическое равновесие в гомогенной среде
Примером гомогенной среды может быть газовая смесь или различные жидкие растворы. Выражением условий химического равновесия для гомогенных систем является закон действующих масс или константы равновесия, согласно которому:
при постоянной температуре скорость реакции прямо пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, причём каждое из них влияет на скорость в степени, равной стехиометрическому коэффициенту в уравнении реакции.
Пусть в гомогенной системе протекает реакция

аА+bВ↔сС+dD,
где а, b, с, d – стехиометрические коэффициенты или количество молей веществ А, В, С, D соответственно.

Стрелки в уравнении указывают на возможность протекания реакции в обоих направлениях с определенной скоростью.
Если в начальный период скорость протекания реакции в прямом υ1 и обратном υ2 направлении неодинаковы, то по мере приближения к состоянию равновесия они становятся близкими друг к другу. При равновесии υ1 = υ2.
Согласно закону действующих масс
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где сА, сB, сC, сD – концентрации веществ, выраженные в молях на литр; k1, k2 – константы скоростей реакции.

При равновесии 
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, следовательно, константа равновесия реакции
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(34)
Если в реакции учувствуют газообразные вещества, то константа равновесия реакции может быть выражена через парциальные давления соответствующих веществ:
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Кс и Кр связаны между собой зависимостью
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где Δn = (c+d-a-b) – изменение числа молей веществ, участвующих в реакции; R – универсальная газовая постоянная.
При ∆n=0



Кр=Кс.
Закон действующих масс применим только для идеальных газов и разбавленных растворов, для которых произведение равновесных концентраций является функцией только температуры К=f(T). 

Для реальных газов и растворов закон действующих масс применим, если вместо давления и концентрации используются соответственно фугитивности или активности, которые зависят не только от температуры, но и от давления и состава газовой смеси или раствора.

Активность. Коэффициент активности
      Фугитивностью данного газа или компонента газовой смеси называется величина, которая совершенно также связывается с различными термодинамическими свойствами данного газа, как  с этими свойствами в идеальных газах связывается давление газа. Обозначается буквой f, соответственно константа равновесия Kf.
Активностью данного газа или компонента газовой смеси называется такая величина, которая при подстановке её вместо концентрации в соотношения, выражающие связь различных термодинамических свойств идеального газа с его концентрацией, делает эти соотношения применимыми к данному газу или компоненту газовой смеси. Активность характеризует как бы активную концентрацию газа. Обозначается буквой а, константа равновесия Kа. Активность используется при изучении не только газообразного, но и других состояний веществ. Для газов активность и фугитивность равны

аi=fi.
Активность характеризует степень связанности молекул компонента. При образовании данным компонентом в растворе  каких-либо соединений его активность становится меньше и, наоборот, активность возрастает при уменьшении степени ассоциации компонентов.

Для реальных растворов и газов константа равновесия
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Величина активности вещества выражается с помощью коэффициента активности:
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где 
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 - коэффициент активности, 
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 - концентрация вещества.

Для вещества в идеальном растворе
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Образование реальных растворов, в отличие от идеальных, может происходить с выделением или поглощением теплоты:
γi>1 -  для эндотермических процессов;

γi<1 -  для экзотермических процессов.
Значение γi для реальных растворов определяется опытным путем.

Коэффициент активности характеризует степень отклонения свойств  рассматриваемого компонента в данном растворе от свойств его в соответствующем идеальном растворе.  
Чем полнее может протекать реакция в прямом направлении, тем больше численное значение константы равновесия. 
При неизменных внешних условиях константа равновесия любой химической реакции имеет постоянное числовое значение. Это означает, что при таком соотношении между парциальными давлениями или концентрациями  скорости прямой и обратной реакции равны между собой,   а изобарный потенциал является наименьшим. 
Таким образом, имея равновесную химическую систему и вводя в неё дополнительные количества одного из веществ, участвующих в реакции, можно таким путем увеличить относительное содержание другого из веществ или наоборот уменьшить концентрацию третьего вещества.
Уравнение изотермы химической реакции
Для решения принципиальной возможности или невозможности того или иного физико-химического процесса необходимо, прежде всего, установить, является ли интересующая нас система при данных условиях (при данных температуре, давлении, концентрации) равновесной или неравновесной. Если система неравновесна, следует выяснить, по какую сторону от равновесия находится система и насколько она удалена от него.

В изобарно-изотермических процессах состояние равновесия или степень отклонения от него определяют по знаку и величине изменения изобарного потенциала ΔG, которое  рассчитывают по уравнению изотермы химической реакции или уравнению Вант - Гоффа:
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где 
[image: image127.wmf]i
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 -  парциальные давления компонентов, относящиеся к произвольно заданному составу реакционной системы, то есть фактические парциальные давления в данном состоянии; ΔG =G2 – G1 – изменение изобарного потенциала при определенной температуре и произвольно выбранных концентрациях реагентов.
Для изохорно-изотермических процессов состояние равновесия или степень отклонения от него определяют по знаку и величине изменения изохорного потенциала ΔF. Уравнение изотермы запишем, используя концентрации веществ:
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Так как в стандартном состоянии активности веществ принимают равными единице аi=1, то в общем случае стандартное изменение изобарного потенциала:
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       (42)

Знак ΔG показывает, по какую сторону от равновесия находится система в данном состоянии, и по нему можно судить о направлении процесса.
Если ΔG <0, это означает, что при данных температуре и давлении концентрации реагентов таковы, что вещества в левой части уравнения обладают большим значением изобарно-изотермического потенциала, чем вещества в правой части G1> G2. Процессы самопроизвольно идут только в сторону меньшего значения потенциала, и реакция будет протекать только вправо (прямое течение). Если ΔG >0, то в системе возможно обратное течение процесса – справа налево согласно записи уравнения химической реакции.
Абсолютная величина ‌│ΔG‌│ тем больше, чем сильнее отличаются фактические и равновесные концентрации реагентов. Абсолютная величина │ΔG‌│ является мерой отклонения рассматриваемой системы от равновесия.

Эта же величина является мерой химического сродства, то есть  способности веществ  вступать между собой в химическое взаимодействие при определённых температуре, давлении и заданном соотношении концентрации реагентов.

Химическое сродство характеризует только стремление к взаимодействию, основанному на разности потенциалов, но ничего не говорит о возможности реализации процессов, об их скорости и пути протекания.

Для сопоставления химического сродства элементов в различных реакциях принимают, что все реагенты находятся в стандартном состоянии при данной температуре, то есть газы считаются идеальными и каждый из них находиться под давлением 1,01·105 Па (1атм), а конденсированные вещества в чистом виде берутся в их реальном устойчивом состоянии при той же температуре и при общем давлении 1,01·105 Па (1 атм). 

Выбор стандартного состояния может быть произвольным. Важно, что при этом активности веществ принимаются равными единице аi=1.
Зная изменение изобарного потенциала процесса в стандартных условиях, можно определить константу равновесия химической реакции из уравнения (41):
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где 
[image: image132.wmf]K

 - константа равновесия химической реакции, 
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- абсолютная температура, 
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- универсальная газовая постоянная.

Если 
[image: image135.wmf]O

D

Т

G

 и R  выражены в Дж/(моль·К), то уравнение имеет вид


[image: image136.wmf]T

G

K

T

15

,

19

lg

O

D

-

=


.




(44)

На практике часто используется уравнение, в котором изменение стандартного изобарного потенциала реакции выражено через изменения энтальпии и энтропии (29):
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В состоянии равновесия 
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Принцип смещения равновесия
Состояние равновесия какой-либо системы при заданных внешних условиях (температура, давление и др.) характеризуется определёнными концентрациями компонента. При изменении внешних условий равновесие нарушается и в системе возникают процессы, идущие  в сторону достижения нового состояния равновесия, которое отвечает новым условиям. Направление таких процессов устанавливается принципом смещения равновесия или принципом Ле Шателье, вытекающим из второго начала термодинамики:
внешние воздействия, нарушающие равновесие, вызывают в равновесной системе процессы, ослабляющие эффект внешнего воздействия.

Согласно этому принципу, протекание изотермических процессов с повышением температуры замедляется. Эндотермические процессы с повышением температуры ускоряются.
Реакции, которые сопровождаются увеличением объёма системы, замедляются при повышении внешнего давления и ускоряются при его уменьшении.

Повышение внешнего давления в реакции, идущей с увеличением  объёма, приводит к тому, что равновесие устанавливается при меньшем количестве вновь образующих веществ, дающих это увеличение объёма. При уменьшении внешнего давления в этой системе реакция образования новых веществ пойдет дальше. 
Увеличение концентрации любого из веществ, участвующих в реакции, вызывает смещение равновесия в сторону, уменьшающую  концентрацию этого вещества.
ФАЗОВЫЕ РАВНОВЕСИЯ
Равновесие в гетерогенных системах 
В металлургических процессах обычно участвуют разнородные тела. В начальный период плавки наряду с расплавленной сталью и шлаком присутствуют и твердые шихтовые материалы. Жидкая сталь взаимодействует со шлаком. В структуре стали наряду с однородным металлом присутствуют различные включения, состоящие из оксидов, карбидов, сульфидов. При термической обработке стали происходят сложные физические и химические превращения, в которых участвуют и химические и соединения и растворенные  в стали химические элементы.
Подобные смеси разнородных, взаимодействующих между собой тел, называют системами.

Равновесия в гетерогенных системах, в которых не происходит химическое взаимодействие между компонентами, а имеют место лишь фазовые переходы, то есть процессы перехода компонентов из одной фазы в другую, называются фазовыми равновесиями. Рассмотрим общее условие равновесия в гетерогенных системах. 
Равновесие между чистой жидкостью и её паром (а так же равновесие между твердым веществом и его паром) имеет место тогда, когда давление пара равно давлению насыщенного пара при данной температуре, так как в этом случае скорости испарения и конденсации равны. 

Если имеется не чистая жидкость, а раствор, причём, различные содержащиеся в нем вещества могут испаряться, то в условиях равновесия при данной температуре каждому летучему компоненту раствора отвечает определенное давление его паров. Это давление называется парциальным давлением насыщенного пара данного компонента. Парциальное давление насыщенного пара зависит уж е не только от температуры, но и от состава раствора. Парциальное давление насыщенного пара отвечает такой концентрации пара, при которой скорости испарения и конденсации данного компонента одинаковы.
Условием фазового равновесия между двумя конденсированными фазами является равенство парциального давления насыщенного пара каждого данного компонента над обеими фазами.

Если какой-нибудь компонент над одной из фаз обладает большим давлением насыщенного пара, чем над другой, то он будет переходить из первой фазы во вторую  до тех пор, пока в результате изменения содержания компонента не установится равенство парциальных давлений насыщенного пара этого компонента над обеими фазами.
Закон равновесия фаз (правило фаз)
Закон равновесия фаз основывается на втором законе термодинамике и относится к системам, находящимся в равновесии:

сумма числа степеней свободы системы и числа её фаз равна сумме числа независимых компонентов и числа внешних факторов, влияющих на равновесие этой системы
С+Ф=К+n,





(46)
где С -  число термодинамических степеней свободы системы при равновесии; Ф – число фаз системы; К – число независимых компонентов – наименьшее число компонентов системы, достаточное для количественного выражения состава каждой фазы системы в отдельности; n -  число внешних факторов (температура, давление).
Число компонентов К можно найти, если из числа всех присутствующих в системе веществ вычесть число возможных между ними химических реакций. 
В металлургических процессах незначительные изменения давления не оказывают ощутимого влияния на свойства металлических сплавов. Для  металлургических систем
С= К-Ф+1.
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Если система двухвариантна (при наличии одной фазы), то можно изменять в известных пределах температуру и концентрацию, что не вызовет изменения числа или вида фаз системы.
Если система одновариантна (две фазы – идет процесс плавления или кристаллизации двухкомпонентного сплава), то, не изменяя числа или вида фаз, можно изменять произвольно только температуру, или только концентрацию, причем с изменением одного из этих параметров другой параметр не сохраняет прежнего значения, а изменяется в соответствии с первым.

Правило фаз широко применяется при термодинамическом анализе различных систем. Например, по числу степеней свободы можно заранее узнать, какими факторами необходимо задаться для однозначного определения равновесных концентраций компонентов системы.

При условии сохранения равновесия  между двумя фазами при  фазовом переходе выполняется соотношение (уравнение Клаузиуса-Клапейрона):
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Для испарения и сублимации оно связывает изменение давления насыщенного пара с температурой (
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), изменение объёма (ΔV) и тепловой эффект процесса (L – теплота испарения).

Для процессов плавления и полиморфного превращения уравнение связывает изменение температуры перехода с давлением, соответствующее изменения объёма и тепловой эффект.

Так как при плавлении и полиморфном превращении ΔV всегда невелико, то в соответствии с принципом смещения равновесий температура слабо изменяется при изменении давления. В процессах испарения и сублимации ΔV всегда бывает большим и, следовательно, изменение давления сильнее влияет на температуру. 
Пример. Соотношение между карбонатом кальция, оксидом кальция и углекислым газом при равновесии определяется реакцией

CaCO3 (тв) = CaO (тв) + СО2 (г).

Число компонентов К = 3-1 = 2. Состав каждой из трех фаз, присутствующих в смеси, можно охарактеризовать, указав количество в них всего лишь двух соединений, например CaO  и СО2 . Если рассматриваемая система находится в равновесии, то любому значению температуры соответствует определенное давление углекислого газа (условие химического равновесия). Согласно правилу фаз С= 2-3+2=1. Следовательно, указанные три фазы могут сосуществовать в определенном интервале температур, то есть число степеней свободы равно единице.
ГЕТЕРОГЕННЫЕ МЕТАЛЛУРГИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ
Стадии и режимы гетерогенных процессов
Большинство реакций металлургических процессов протекают между веществами,  которые находятся в различных соприкасающихся фазах, поэтому они называются гетерогенными.

 Гетерогенные реакции имеют наибольшее значение в следующих процессах: горение топлива, восстановление твердых оксидов углеродом или газами, распределение веществ между жидкими несмешивающимися фазами (металлы и шлаки), растворение газов в металлах и шлаках, дегазация (обратная реакция растворению), растворение твёрдых тел в жидкостях, кристаллизация расплавов, различные превращения в твердых металлах и сплавах.

Гетерогенные процессы сложны и протекают в несколько стадий (по меньшей мере три):

I стадия - перенос реагирующих веществ к реакционной зоне (поверхности раздела фаз);
II стадия - собственно гетерогенная химическая реакция;
III стадия - отвод продуктов реакции из зоны реагирования.  
Во всех стадиях скорости процессов пропорциональны величине поверхности раздела фаз. Следовательно, скорости гетерогенных реакций зависят от отношения величин поверхности раздела фаз к их объёму. 
Суммарная скорость гетерогенного процесса определяется скоростями отдельных стадий. Скорость процесса определяет стадия с наименьшей скоростью. 
Если самой медленной стадией процесса является подвод реагирующих веществ в зоне реакции или отвод из нее продуктов реакции, то процесс протекает в диффузионном режиме, в диффузионной области.
Если стадия с наименьшей скоростью связана с химическим или физическим превращением, то скорость процесса определяется скоростью реакции, процесс протекает в кинетическом режиме, в кинетической области.
В случае сравнимых скоростей диффузии  и химического превращения процесс протекает в промежуточной области.
Диффузионные процессы
 Диффузией называется процесс самопроизвольного распространения вещества в какой-либо газообразной, жидкой или твёрдой среде. Явления такого типа, связанные с переносом масс, обуславливаются, главным образом, тепловым движением молекул и атомов. 
В газообразном и жидком веществах перемена мест атомов и молекул происходит сравнительно легко вследствие того, что связи между этими частицами ослаблены или полностью нарушены. В твердых кристаллических телах положения атомов фиксированы в узлах кристаллической решетки, и перемещения отдельных атомов вещества происходит менее интенсивно, чем в жидкости или газе.

Для развития диффузии в металле нужно, чтобы  диффундирующее вещество образовывало с ним твёрдый раствор. Атомы самого металла также  перемещаются и меняются местами при тепловом движении, этот процесс называется самодиффузией. 

Чаще всего диффузия протекает в направлении снижения концентрации вещества, но в некоторых условиях может идти и в сторону ее повышения. В первом случае происходит равномерное распределение вещества по объёму растворителя, во втором случае -  разделение компонентов.
В твёрдых металлах возможны три пути диффузии атомов в решетке растворителя:
- за счёт простого обмена местами соседних атомов;
- вследствие проникновения атомов в пространство между узлами кристаллической решетки;
- путём перемещения вакансий, в результате которого происходит и перемещение атомов.
Диффузия преимущественно осуществляется по третьему пути.
Скорость диффузии определяется количеством вещества, диффундирующего через единицу площади поверхности раздела фаз за единицу времени. Согласно первому закону Фика:
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количество вещества dM, продиффундировавшего за время dt через элемент поверхности dS пропорционально градиенту концентрации 
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Закон Фика справедлив для малых  концентраций и диффундирующего вещества, далеких от концентрации насыщения.

Знак « - » в уравнении показывает, что диффузия протекает в направлении убывания концентрации (направление градиента концентрации не совпадает с направлением диффузии).

Коэффициент пропорциональности D [см2/с]  называется коэффициентом диффузии. Коэффициент диффузии – количество вещества, диффундирующего  через единицу площади за единицу времени при перепаде концентрации, равной единице. Зависит он от природы сплава, размера зерна и особенно сильно от температуры. Температурная зависимость коэффициента диффузии подчиняется экспоненциальному закону:
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где Do – предэкспоненциальный множитель, величина которого определяется типом кристаллической решетки; E – энергия активации процесса, ккал/г-ат.; R - газовая постоянная; T – температура, К.
Энергия активации диффузии характеризует энергию связи атомов в кристаллической решётке. Чем выше значение Е, тем больше величина энергии, необходимой для перехода атома из первого равновесного положения кристаллической решетки  в другое такое же равновесное положение. Требуемый для перехода избыток энергии приобретается атомом от его соседей благодаря непрерывному обмену кинетической энергией с соседними атомами.
Горение топлива
Процессы горения используются для получения тепла и высоких температур. Для этого реакции горения  должны сопровождаться значительным выделением тепла и протекать с высокой скоростью.

В качестве топлива обычно используют горючие вещества органического происхождения: кокс, мазут, горючие газы. Химическая сторона горения топлива сводится главным образом к многочисленным реакциям взаимодействия углерода, водорода и соединений, содержащих эти элементы, с кислородом.
Для металлургических процессов наиболее важны следующие реакции:

1. Полное горение углерода: С(т)+О2(г) = СО2(г) ; тепловой эффект реакции ΔН1= -393707Дж;
2. Неполное горение углерода: 2С(т) + О2(г) = 2СО(г) ;    ΔН2 = - 283190Дж;
3. Горение окиси углерода: 2СО(г) + О2(г) =2СО2(г);    ΔН3= -110610Дж;

4. Взаимодействие углекислого газа с углеродом: С(т) +СО2(г) = 2СО(г);
5. Горение водорода:  2Н2(г) + О2(г)  =  2Н2О(г);
6. Взаимодействие водяного пара с углеродом: Н2О(г) + С(т) = СО(г) + Н2(г);
7. Взаимодействие водяного пара с углеродом с образованием двуокиси углерода:  2Н2О(г) +С(т) = СО2(г) + 2Н2(г);
8. Реакция водяного пара: СО2(г) + Н2(г) = СО(г) + Н2О(г).
Реакции 3, 5, 8 – гомогенные, остальные – гетерогенные.

Горение углерода
Взаимодействие углерода с кислородом описывается реакциями 1-4. Это взаимодействие имеет место во многих металлургических системах. Рассмотрим его на примере процесса ваграночной плавки. В условиях слоевого взаимодействия углерода (кокса) с кислородом и продуктами горения происходит сложный гетерогенный процесс, конечные результаты которого оказывают влияние на особенности химических реакций, физического переноса газообразных компонентов к поверхности твердого топлива и отвода продуктов реакций. 
Реакции 1, 2 и 3 могут протекать в окислительных условиях, то есть когда в реагирующем пространстве имеется достаточное количество свободного кислорода. Реакция 4 протекает в восстановительных условиях, то есть когда имеется избыток углерода (или дефицит кислорода). Максимальное выделение теплоты характерно для реакции 1. Причем ΔН1= ΔН2+ ΔН3 (закон Гесса).
Термодинамический анализ рассматриваемых реакций позволяет оценить условия их преимущественного развития и прочность получаемых при этом химических соединений.

Рассмотрим температурную зависимость изменения изобарно-изотермических потенциалов реакций, представленную на рис. 6.
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Рис. 6. Температурная зависимость 
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 реакций горения углерода

Отрицательные значения 
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 являются показателем того, что реакция 1 самопроизвольно развивается в стандартных условиях. Большое числовое значение 
[image: image152.wmf]O

D

1

G

 характеризует значительную степень сродства углерода и кислорода и прочность образовавшегося углекислого газа СО2. Реакция 1 завершается с большой степенью полноты, является необратимой, а полученный углекислый газ не может разлагаться с выделение углерода.
Числовые значения 
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 показывают, что при высоких температурах проявляется значительное химическое родство углерода и кислорода с образованием СО. Реакция необратима. С повышением температуры прочность СО возрастает. При понижении температуры прочность СО понижается и возрастает сродство СО  и кислорода по реакции 3.

Положение прямой температурной зависимости 
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 в области пониженных числовых значений сродства СО и О2 и уменьшение ее с повышением температуры является свидетельством неполного завершения реакции и ее обратимости. Следовательно, диссоциация углекислого газа СО2 возможна только с образованием СО и   О2, но невозможна с выделением свободного углерода.
При диссоциации СО  образуется углерод и углекислый газ и невозможно выделение свободного кислорода. 
Константы равновесия реакций 1 и 2: 
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В реальных условиях в той или иной степени получают развитие все четыре реакции. При этом следует учитывать не только химические, но и физические особенности процесса. В газовой фазе, кроме диффузионного взаимодействия, имеет место  конвективный перенос О2, СО и СО2. Кокс, используемый в большинстве случаев в качестве топлива в вагранках, характеризуется определенной степенью пористости. Газовые реагенты проникают в макро- и микропоры, в которых развиваются те или иные химические реакции, идет так называемое внутреннее реагирование. В сложной цепи химических реакций имеются звенья, определяющие кинетику всего процесса. В условиях слоевого горения топлива таким звеном является суммарный расход кислорода на химические реакции и диффузионный перенос его в реакционную зону.
Если преимущественным является процесс окисления углерода внутри топлива в порах и трещинах, то узким звеном процесса является перенос кислорода во внутрь кусков топлива, где преимущественно происходит окисление углерода до СО. Если в газовой фазе имеется избыток кислорода, то образовавшийся СО может догореть до СО2. При этом задерживается доставка кислорода во внутренние слои топлива и создается его дефицит.

При слоевом горении твёрдого углеродсодержащего топлива различают две переходящие друг в друга зоны: окислительную и восстановительную.

Окислительная или кислородная зона начинается от границы первичного взаимодействия с дутьем и продолжается вглубь до того места, где в газовой фазе исчезает свободный кислород. В этой зоне образуются СО2 и СО. С понижением в газовой фазе концентрации кислорода в ней увеличивается количество СО. В связи с отсутствием в газовой фазе кислорода в слое топлива развивается эндотермическая реакция 4 взаимодействия СО2 и С.

Максимальной концентрации СО2 в слое топлива соответствует и наибольшая температура. По мере увеличения в газовой фазе СО температура в слое топлива понижается. 
Установлено, что длина кислородной зоны мало зависит от скорости дутья. Концентрация СО в газовой фазе в значительной степени зависит от температурного режима.

Изменение состава газовой фазы сопровождается изменением её свойств. При увеличении в ней концентрации СО её восстановительные свойства увеличиваются, а окислительные уменьшаются. 
В зависимости от соотношения в газовой фазе СО2 и СО, она в одном случае может быть источником углерода и науглероживать металлы и сплавы, в других - поглощать углерод и обезуглероживать металлы и сплавы.
Горение водорода и оксида углерода СО протекают по цепному механизму. Особенность горения СО состоит в том, что её скорость существенно зависит от содержания в системе водорода и водяных паров. Реакция водяного газа в прямом и обратном направлениях идёт в присутствии твердых катализаторов. 
Диссоциация карбонатов и оксидов
Различные карбонаты и оксиды используются в качестве флюсующих добавок и для изготовления огнеупорных материалов.

Диссоциация карбонатов различных металлов происходит при их нагревании по обратимой реакции общего вида
МеСО3(Т) ↔ МеО(Т) + СО2(Г) + ΔН.
Реакция протекает в неоднородной системе.

Если диссоциация карбоната происходит без образования твердых растворов, то равновесная система состоит из двух твердых фаз (МеСО3 и МеО) одной газообразной (СО2), то есть количество фаз в системе Ф=3.
Система двухкомпонентна (три вещества в системе минус одно уравнение, связывающее их). Принимая в выражении правила фаз число независимых факторов n = 2, получим
число степеней свободы системы
С = 2-3+2=1, то есть система одновариантная.

Равновесное состояние такой системы обуславливается давлением СО2. Одновариантность системы означает, что каждой температуре должно соответствовать вполне определенное давление СО2
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Вид данной функции можно получить из уравнения константы равновесия реакции
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Активности чистых твердых веществ примерно равны единице, и практически
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 является количественной характеристикой полноты завершения обратимого превращения карбоната.

      Количественное соотношение конденсированных веществ, образующих твердую фазу, не оказывает влияния на соотношение между температурой и равновесным давлением СО2. Если в равновесную систему вводят или из неё удаляют углекислый газ, то в первом случае развивается реакция образования карбоната, во втором - его диссоциации. В обоих случаях давление СО2 изменяется до величины, которая для данной температуры является равновесной.
Равновесное парциальное давление двуокиси углерода в реакции образования или диссоциации углекислого соединения называется упругостью диссоциации карбоната.

При отсутствии в системе твердых растворов она является функцией только температуры и эквивалентна константе равновесия.

При образовании твердых растворов переменой концентрации система будет состоять из одной твердой фазы (твердый раствор карбоната и оксида или твердый раствор карбоната и металла) и одной газообразной фазы (СО2), то есть Ф = 2. Согласно правилу фаз: 
С = 2-2+2=2, то есть система двухвариантная.

При образовании твердых растворов, кроме температурной зависимости, появляется дополнительная зависимость состояния равновесия от концентрации раствора
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Зависимость 
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 представлена на рисунке 7.
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Рис. 7. Зависимость упругости диссоциации 
карбоната 
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 делит плоскость координат на две области: область образования карбоната, расположенную над графиком, и область диссоциации карбоната, расположенную под графиком. 
Если при температуре Та 
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(точка а), то будет идти образование карбоната. 
Если процесс идет при постоянном давлении 
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.)

(

2

const

р

факт

СО

=

, например, при атмосферном, то этому давлению соответствует равновесная температура Тр. Если Т1 > Тр (точка 1), то  
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 - идет диссоциация карбоната. Если Т2 < Тр (точка 2), то  
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 - идет образование карбоната.
Процесс диссоциации оксидов аналогичен диссоциации карбонатов. Описывается процесс уравнением реакции в общем виде
2МеО (Т) ↔ 2Ме (Т) + О2(Г) + ΔН.

Если диссоциация оксида происходит без образования твердых растворов, то равновесная система состоит из двух твердых фаз (МеО и Ме) одной газообразной (О2), то есть количество фаз в системе Ф=3. Система двухкомпонентна. Число степеней свободы системы
 С=1 - система одновариантная.

Равновесное состояние такой системы обуславливается давлением О2. Одновариантность системы означает, что каждой температуре должно соответствовать вполне определенное давление кислорода
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Вид данной функции можно получить из уравнения константы равновесия реакции
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Принимая активности чистых твердых веществ равными единице, получаем
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Величина 
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 является количественной характеристикой полноты завершения обратимого превращения оксида. Если в равновесную систему вводят кислород, то  идет окисление металла. Если из неё удаляют кислород, то происходит диссоциация оксида. В обоих случаях давление кислорода изменяется до величины, которая для данной температуры является равновесной.

Равновесное парциальное давление кислорода в реакции образования или диссоциации оксида называется упругостью диссоциации оксида. При отсутствии в системе твердых растворов она является функцией только температуры и эквивалентна константе равновесия.

При образовании твердых растворов переменой концентрации система будет двухвариантная, то есть кроме температурной зависимости, появляется дополнительная зависимость состояния равновесия от концентрации раствора
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Пример. В качестве примера проведем анализ условий конденсатной диссоциации оксида алюминия Al2O3  при температурах выше температуры плавления алюминия (температура плавления алюминия 931,7К). Конденсатная диссоциация оксида алюминия (диссоциация с образованием металлического алюминия) описывается реакцией:

Al2O3 тв= 2Alж+ 1,5О2 г
Для этой реакции изменение изобарно-изотермического потенциала в интервале температур 923…1800К определяется соотношением:
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Согласно закону действующих масс константа равновесия реакции определяется следующим образом
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Так как активности конденсированных веществ обычно принимают равными единице, то
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Энергия Гиббса и константа равновесия реакции связаны между собой соотношением 
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Подставив значение газовой постоянной и выполнив переход к десятичному логарифму, получим: 
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Отсюда получаем уравнение для расчета давления конденсатной диссоциации  Al2O3  при температурах выше 931,7К. Оно имеет вид
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Величины давления конденсатной диссоциации оксида алюминия, вычисленные по полученному уравнению, для температур 932К и 1173К составляют 10-47 Па  и 10-34 Па соответственно. Таким образом, с повышением температуры равновесное давление конденсатной диссоциации оксида алюминия повышается, но в реальных условиях оно не может быть реализовано. Следовательно, конденсатная диссоциация Al2O3 в реальных условиях невозможна.

Анализ условий диссоциации закиси железа FeO и оксида никеля NiO, выполненные аналогично диссоциации оксида алюминия, показал, что равновесное давление кислорода при 1300К для диссоциации этих оксидов составляет 10-9,4 Па. Согласно экспериментальным данным по исследованию состава газовой фазы при диссоциации NiO, конденсатная диссоциация возможна при температурах выше 1475К, при более низких температурах диссоциация NiO происходит конгруэнтно (в газовую фазу преимущественно переходит Ni). Незначительное развитие имеет реакция NiOтв.=Ni2+O2. 
Таким образом, термодинамическая оценка процессов диссоциации соответствует экспериментальным данным. Их сопоставление позволяет сделать вывод, что  в равновесных условиях диссоциация низших оксидов никеля и железа при температурах выше 1400К возможна по механизму газовой диссоциации. При более низких температурах удаление оксидов с поверхности стальных, никелевых, железо-никелевых и железо-никель-кобальтовых сплавов должно протекать по другим механизмам. 

Образование оксидных фаз
Образование оксидных фаз – это процесс, обратный рассмотренному выше процессу диссоциации оксидов. В общем виде он описывается уравнением реакции
2Ме(т) + О2 = 2МеО(т).
В плавильных агрегатах твердая металлическая шихта еще до расплавления часто подвергается длительному воздействию окислительной атмосферы. В результате на ней образуется слой оксидов. Образующийся оксид является самостоятельной конденсированной фазой, которая  препятствуют дальнейшему непосредственному контакту металла с  окислительной газовой фазой. При расплавлении металлических материалов оксидная фаза может расплавиться и перейти в шлак или остаться в растворённом металле.
Скорость окисления и рост оксидной фазы обуславливается механизмом переноса реагирования веществ внутри уже образовавшегося слоя оксидов и реакциями на межфазных границах. 
Превращения, которые  сопровождаются исчезновением одних и возникновением других твёрдых тел, относятся к классу топохимических реакций, у которых основные взаимодействия протекают на поверхности раздела кристаллических фаз.
Процесс окисления является сложным и многостадийным. Развитие его связано с толщиной и природой имеющейся или образующейся оксидной фазы и возможностью протекания в ней диффузионных процессов. 
Оксиды таких металлов, как алюминий, свинец, цинк, никель, хром, железо характеризуются большим молекулярным объемом по сравнению с атомным объемом металла, израсходованного на их образование (VMeo – V Me > 0). На таких металлах образуются сплошные плотно прилегающие оксидные слои, которые обладают высокими защитными свойствами от окисления.
Если VMeo – V Me < 0, то образуется пористый слой оксидов, не оказывающий диффузионного сопротивления, через него окислительный газ легко проникает  к поверхности оксид-металл. Это наблюдается у кальция, натрия, кадмия и др. металлов.

Если  происходит окисление металлов, образующих различные оксиды, то они располагаются послойно в соответствии с термодинамическими свойствами. Например, железо с кислородом образует оксиды FeO, Fe3O4, Fe2O3. Обычно к металлу прилегают оксиды FeO, а в наружном слое образуется Fe2O3. При повышенных температурах  преимущественно образуется FeO, при температурах ниже 570°С большую часть окалины составляет Fe3O4.

Восстановление металлов из оксидов
Многие процессы выплавки сплавов завершаются операцией освобождения сплавов от избытка кислорода - раскислением. Удаление кислорода из оксида, растворенного в металлическом расплаве, или восстановление оксидов, находящихся в шлаке, определяет качество и свойства металла.

Для того чтобы произошло разложение оксида и выделение из него металла необходимо, чтобы упругость диссоциации оксида была  больше парциального давления кислорода  в газовой фазе, то есть
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Вакуумирование  пространства над расплавом не обеспечивает это условие. Более эффективным способом является химическое связывание кислорода с помощью элементов, обладающих большей степенью химического сродства к кислороду, чем восстанавливаемый металл. Оценить эффективность элементов-восстановителей, можно по величине изменения изобарно-изотермического  потенциала  
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 образования оксидов.

На практике в качестве восстановителей используют твёрдый углерод С, СО, Н2, многокомпонентные газовые природные смеси и др.
Термодинамически процесс восстановления может быть представлен в виде совокупности двух обратимых реакций: взаимодействия металла и восстановителя с кислородом. 
Если восстановителем является СО, то реакции имеют вид:
2МеО↔ 2Ме + О2    (
[image: image190.wmf]O
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),
2СО2 ↔ 2СО + О2    (
[image: image191.wmf]O
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).
Итоговая реакция получается при вычитании реакции 2 из реакции 1:

МеО + СО ↔ Ме + СО2  (
[image: image192.wmf]O
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).
Изобарно-изотермический потенциал итоговой реакции
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Константы равновесия реакций 1 и 2:
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Завершенность реакции характеризуется равновесным состоянием газовой фазы. 
Направление процесса  и суммарный результат 
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 будут определяться соотношением величин  
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 и 
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. Величина и знак 
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 процесса определяются свойствами реагирующих оксидов и составом газовой фазы в начальном и конечном состояниях.

Если условия реагирования отличны от стандартных, то на величину 
[image: image202.wmf]G
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 оказывает влияние исходный составов системы. 
Условия протекания процессов в рассматриваемой системе:

1). Восстановление оксида, если 
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2). Окисление металла, если 
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3). Равновесное состояние. 
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Восстановление оксидов железа
1. Восстановитель СО. Реакции восстановления оксидов железа могут быть представлены в следующем виде:
3Fe2O3 + CO → 2Fe3O4 + CO2;

∆H1 = - 53, 74 кДж;

   Fe3O4 + CO↔ 3FeO + CO2;


  ∆H2 = 36, 68 кДж;
   FeO +CO↔ Fe + CO2;


 ∆H3 = - 16, 26 кДж.
Эти реакции протекают последовательно при температуре выше 570°С. При более низкой температуре железо восстанавливается непосредственно из магнитной окиси железа Fe3O4 по реакции:
1/4Fe3O4+CO↔ 3/4 Fe + CO2;

∆H4  = - 2,87 кДж.
Для всех реакций
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Числовые значения констант равновесия реакций восстановления железа понижаются скачком при переходе от высших оксидов к низшим. 

2. Восстановитель твёрдый углерод. Реакции восстановления:
3Fe2O3 + C → 2Fe3O4 + CO;

∆H1 = 118,82 кДж;

        Fe3O4 + C→ 3FeO + CO;

       ∆H2 = 209,26 кДж;
        FeO +C→ Fe + CO;

       ∆H3 = 156,50 кДж.
Реакция прямого восстановления в общем виде:

МеО + С ↔ Ме + СО.
Реакция между двумя твёрдыми компонентами оксидом и твёрдым углеродом ограничивается из-за недостаточного контакта между их поверхностями и низкой скоростью диффузии углерода в твёрдом оксиде.

В условиях пониженных температур реакция прямого восстановления может иметь вид:
2МеО + С ↔ 2Ме + СО2.
Если в процессе восстановления оксида углеродом происходит образование карбида, то состав равновесной газовой фазы смещается в сторону меньшего содержания СО и понижается температура начала восстановления. 
3. Восстановитель - металл Ме'', обладающий более высоким химическим сродством к кислороду, чем металл Ме' восстанавливаемого оксида. 
Ме'О + Ме'' ↔ Ме' + Ме''О.
Для этой реакции

∆G° = ½ (∆G°Ме''О - ∆G°Ме'О).
Восстановление будет протекать, если 
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Система будет находиться в равновесии, если 
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Следовательно, полнота завершения реакции восстановления оксида металлом будет тем большей, чем больше разница в величине приращения изобарного потенциала 
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 для образующегося и восстанавливаемого оксидов.

Большое значение в протекании процессов восстановления оксидов имеют разнообразные кинетические факторы.
ЗАКОНОМЕРНОСТИ ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ МЕТАЛЛИЧЕСКИХ И ШЛАКОВЫХ РАСПЛАВОВ
В процессах черной металлургии участвуют две несмешивающиеся жидкие фазы с различным удельным весом: металл – расплав железа, содержащий другие элементы, и шлак – расплав оксидов и солей.

Взаимодействие между этими фазами имеют первостепенное значение, но изучение процессов с участием расплавов весьма затруднительно, так как они протекают при высоких температурах.
Для изучения процессов с участием расплавов важно знать их строение, то есть природу частиц, образующих жидкость и энергию их взаимодействия.

Состав и строение шлаков
Шлаками в металлургических процессах называют сплавы различных оксидов, образующих между собой те или иные химические соединения, а так же твёрдые и жидкие растворы и, эвтектические  смеси. 
В шлаках кроме оксидов могут присутствовать различные соли, содержащие в веществах, подвергаемых плавке, или специально вводимые ( CaF2, NaF, CaCO3 и др.). 
Шлаки образуются из различных оксидов компонентов шихты, флюсов, футеровки, окислителей и др. Они представляют  собой сложную многокомпонентную систему, которая должна обладать определенными  физическими и физико - химическими свойствами.
В настоящее время есть две теории строения жидких шлаков:
1) молекулярная теория, разработанная Грум-Гржимайло, Карнауховым и Шенком;
2) ионная теория, созданная Темкиным, Есиным, Самариным, Кожауровым.
Молекулярная теория базируете на следующих положениях: 

1. Частицами, образующими расплавленные шлаки, являются молекулы оксидов и соединений из оксидов.
2. Концентрации указанных молекул определяются условиями равновесия реакций образования и диссоциации соответствующих соединений, например, 

CaO +SiO2 ↔ CaO·SiО2.
Оксиды, входящие в состав соединения называются  связанными, а  остальными – свободными. 

3. В химических процессах между металлом и шлаком участвуют только свободные оксиды.

4. Константа равновесия как функция температуры выражается непосредственно через весовые или мольные концентрации свободных оксидов.
Недостатком этой теории является отсутствие экспериментального подтверждения существования в шлаке молекул оксидов и соединений замкнутыми связями, такое допущение не соответствует  действительной природе  расплавов. Но молекулярная теория позволила качественно объяснить ряд явлений в металлургических процессах.

Ионная теория. Согласно этой теории частицы, образующие расплавленный шлак, представляют собой ионы, и процессы между металлом и шлаком имеют характер электрохимического взаимодействия. Эта теория имеет более широкую экспериментальную основу, чем молекулярная.

Ионную теорию жидких шлаков подтверждают следующие факты. 

По современным взглядам, жидкость вблизи температуры плавления в структурном отношении больше походит на твёрдое тело, чем на газ. 
В твердых кристаллических телах частицы, образующие кристалл, располагаются в нем  закономерно по узлам пространственной решётки. В ионных кристаллах каждая частица (ион) окружена некоторым числом частиц противоположного знака, с которыми она взаимодействует в одинаковой степени. Таким образом, здесь нет преимущественной связи данного катиона с каким-нибудь определенным анионом, ведущей к образованию молекулы, как это имеет место в газах.

Упорядоченное размещение частиц в пределах всего кристалла называется дальним порядком. С увеличением температуры увеличивается амплитуда колебаний ионов и число дефектов в структуре решетки. Однако вплоть до температуры плавления подавляющее число частиц находятся в узлах решетки. 
При плавлении среднее расстояние между  частицами становится настолько большим, что они не сохраняют правильного размещения, характерного для кристаллов. Дальний порядок нарушается, но остаётся, так называемый, ближний порядок. В микрообъёмах жидкости сохраняются группы частиц с примерно  таким же упорядоченным расположением, как в кристаллах. 
С повышением температуры сходство в строении жидкости и кристаллов ослабевает и вблизи критических температур ионные жидкости вырождаются в молекулярные. 
Исходя из выше изложенного, шлаковые расплавы, которые в условиях  металлургических процессов не сильно перегреты выше температур плавления, по типу структурных частиц и по характеру взаимодействия между ними приближаются к кристаллическим силикатам, которые имеют ионные решетки. Поэтому и жидкие шлаки должны представлять собой ионные системы. 
Ионное строение шлаков подтверждается их заметной электропроводностью.  Шлаки ведут себя, как типичные электролиты. У них электропроводность возрастает скачком при плавлении и дальше увеличивается с температурой.

Поверхностное натяжение шлаков в 7-12 раз выше, чем у молекулярных жидкостей. В молекулярных жидкостях связи внутри молекул насыщены, и взаимодействия между частицами сравнительно слабые. В ионных системах отсутствуют замкнутые атомные группировки, связи между частицами более прочные, поверхностное натяжение значительно выше.
Ионная теория позволяет объяснить ряд важных явлений, наблюдающихся в шлаках и не понятных с точки зрения молекулярной теории. Однако и с ее помощью нельзя дать полное истолкование всех процессов, протекающих в шлаках и при взаимодействии с металлом.

Свойства жидких шлаков
Химические свойства шлаков характеризуются их химическим составом. Основные характеристики шлака:

- основность;
- окислительная способность;
- химическая активность.

Металлургические шлаки, являясь многокомпонентными системами, состоят в основном из оксидов. Все оксиды по их химическим свойствам подразделяются на:
- кислотные (SiO2, P2O5, TiO2),
- основные (CaO, MgO, MnO, FeO, PbO, Na2O); 
- нейтральные (Al2O3, ZnO, Cr2O3, Fe2O3).
В зависимости от преимущественного содержания в шлаке кислотных или основных оксидов шлаки делят на:

- кислые, 
- основные и 
- нейтральные. 
Критерием, указывающим на принадлежность шлака к той или иной группе, служит показатель, называемый основностью шлаков. 
      Под основностью шлака понимается отношение суммарного количества всех основных оксидов в шлаке к суммарному количеству кислотных оксидов:
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На практике для определения основности используют упрощенную формулу, учитывающую содержание в шлаке только CaO и SiO2 – главных представителей основных и кислотных оксидов.
В том случае, если 
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– шлаки основные.
В процессах плавки состав шлака (кислый или основной) зависит от того, из каких материалов выполнена огнеупорная футеровка. Если футеровка выполнена из кислых огнеупорных материалов (шамот, песок), то шлаки наводят кислые. Если футеровка основная (магнезит), то шлаки наводят основные. В противном случае будет протекать активное химическое взаимодействие между шлаком и футеровкой, что приводит к разрушению футеровки. 
Изменение состава шлака осуществляет  присадками кварцевого песка (SiO2) или извести (СаО).

Важной характеристикой шлака является его окислительная способность. Окислительная способность шлака возрастает с увеличением его основности. Кислые шлаки в отличие от основных характеризуются пониженной окислительной способность. 
В любых условиях все процессы взаимодействия между жидким металлом и шлаком подчиняются закону распределения: 
отношение концентраций растворенного вещества в двух несмешивающихся жидкостях является величиной постоянной при  постоянной температуре 
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Количество кислорода, переходящего из шлака в сталь, в соответствии с законом распределения определяется с помощью константы распределения, которая  в рассматриваемом случае служит константой равновесия.
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Согласно принятым в литературе обозначениям, элемент или соединение, которые находятся в шлаковом расплаве, заключают в круглые скобки ( ); квадратные скобки [  ] означают, что вещество находится в расплаве металла; фигурные {  } – в газовой фазе.
 При плавке часто применяют специальные рафинирующие шлаки, которые служат для удаления вредных примесей. Для таких шлаков основной характеристикой является их химическая активность.

Физические свойства шлаков:
- тепловые константы - температура плавления, теплоемкость, теплосодержание, скрытая теплота плавления;

- вязкость в жидком состоянии и изменение ее с температурой;
- скорость диффузии компонентов в шлаке;

- газопроницаемость;

- поверхностное натяжение;

- плотность в жидком состоянии.

Шлаки плавятся  в интервале температур. Обычно интервал плавления у кислых шлаков больше, чем у основных.

Химическая активность жидких шлаков в значительной степени зависит от вязкости, которая является функцией химического состава и температуры. Вязкость – это свойство жидкостей (и газов) оказывать сопротивление при перемещении одной части жидкости относительно другой. 
Вязкость силикатных расплавов увеличивается с повышением содержания в них SiO2. В том случае, когда к SiO2 добавляется какой-нибудь основной оксид, происходит резкое снижение вязкости и уменьшение энергии вязкого течения. 
От величины вязкости шлака зависят такие процессы, как диффузия, теплоперенос, газопроницаемость и др. С вязкостью связана не только скорость самодиффузии частиц жидкости, но и особенности диффузии примесей, находящихся шлаке. 
Газопроницаемость шлака – способность шлака пропускать выделяющиеся из металла газы. Скорость выделения газов из металлов зависит от их давления над поверхностью металла. Если у шлака плохая газопроницаемость, то на поверхности металла создается повышенное давление газа, препятствующее их дальнейшему выделению.
Поверхностное натяжение любой жидкости является важным физико-химическим свойством, предопределяющим их поведение в тех или иных процессах.  
Химические процессы, протекающие в гетерогенных системах, обычно начинают развиваться с поверхностей раздела фаз, перемещаясь затем в глубь системы. Условия существования молекул поверхностного слоя отличаются от тех, в которых находятся молекулы внутренних слоев. Поэтому свойства поверхности отличаются от свойств внутренних слоев вещества. Особенности свойств поверхностных слоёв наиболее сильно проявляются в системе жидкость – газ, слабее на границе двух несмешивающихся жидкостей и в системе твёрдое тело – жидкость, ещё слабее на границе двух твёрдых фаз. Проявление этих свойств является результатом наличия на поверхности раздела фаз определенной энергии - энергии поверхностного натяжения. 
Поверхностное натяжение шлаков зависит от их химического состава. В металлургических процессах плавки большое значение имеет величина межфазной энергии на границе металл – шлак, которая значительно больше, чем на границе жидкого металла и его кристалла. Величину межфазной энергии значительно уменьшают сера, углерод, фосфор в сплавах на основе Fe.
Чем больше межфазная удельная энергия на границе металл – шлак и чем меньше на границе включения – шлак, т.е. чем больше адгезия шлака к включениям, тем легче шлак поглощает эти включения. 
Состав и свойства шлаков в соответствии с требуемыми его физическими и химическими свойствами регулируют с помощью флюсов. В отличие от компонентов шлака, образующихся в процессе плавки, флюсы специально подбираются, и вводятся в расплав. Флюсы могут быть:

– кислые (кремнезем);

- основные (оксиды кальция, магния, марганца и др.);

- нейтральные (глинозем);

- хлориды и фториды щелочных и щелочноземельных металлов.
Расплавленный металл
К металлам относятся элементы, атомы которых имеют небольшое число сравнительно легко отделяемых валентных электронов. В твёрдых металлах между атомами возникают значительные силы взаимодействия, превращающие атомы в катионы, которые размещаются в узлах кристаллической решетки. Валентные электроны перестают принадлежать каждому атому в отдельности. Непрерывно переходя от одного атома к другому, они осуществляют связь между катионами в кристаллической решетке. Наличием таких свободных электронов объясняются специфические свойства металлов (электропроводность, теплопроводность и др.). 
Жидкие металлы, не сильно перегретые выше температуры плавления, имеют примерно такую же электро- и теплопроводность, как кристаллы. Это даёт основание считать, что жидкие металлы, так же как и твёрдые представляют собой системы, состоящие из положительных ионов и свободных электронов. Однако в расплавах дальнейший порядок разрушен. 
Чёрные металлы, получаемые в производственных процессах, содержат различные примеси. По форме  существования в железе примеси можно разбить на следующие группы:

1.  Марганец, хром, никель и др. 
К этой группе относятся металлы, у которых атомные радиусы отличаются от атомного радиуса железа не более, чем на 10…15%. Они расположены с железом в одной или смежных группах периодической системы. Эти примеси обладают неограниченной растворимостью в жидком железе и высокой (часто неограниченной) в твёрдом. Они образуют с железом твёрдые растворы замещения, занимая часть узлов кристаллической решетки растворителя, и отдают свои валентные электроны, превращаясь в катионы. Поэтому считают, что в расплаве марганец, хром, никель и подобные им элементы находятся в таком же состоянии, как железо.
2. Углерод, азот, водород.

Атомы этих элементов имеют радиусы (<1 Å) значительно меньше, чем у железа (1,27 Å). При малых концентрациях они образуют с железом твёрдые растворы внедрения, размещаясь в промежутках между его атомами в кристаллической решетке. Рассматриваемые элементы с железом и другими переходными металлами образуют соединения - карбиды, нитрида, гидриды, - называемые  фазами  внедрения. В отличие от растворов внедрения, в которых сохраняется кристаллическая решетка металла - растворителя, фазы внедрения (соединения) приобретают иное строение. 
Элементы данной группы, как в твёрдых растворах, так и в соединениях находятся в металлическом состоянии, о чем, в частности, свидетельствует высокая электропроводность фаз внедрения, такого же порядка, как у соответствующих металлов. Следовательно, и в расплавах углерод, азот и водород находятся, вероятно, в металлическом состоянии.
3. Кремний, фосфор.

Эти элементы неограниченно растворимы в жидком железе, имеют значительную растворимость в твёрдом железе ( до 19% Si, до 2,8 % Р). 
При 50 ат. % Si и 33,3 ат. % Р образуются прочные соединения – силицид железа FeSi,  и фосфид железа Fe2Р, которые сохраняются и расплаве.

4. Кислород, сера.

Обладают очень малой растворимостью в твердом железе (менее 0,01 %  О и менее 0,015 % S). В жидком железе кислород растворяется ограниченно (~0,23 % при 1600 ºС), сера -  неограниченно. С железом эти элементы образуют прочные соединения - оксиды и сульфиды. Разница в электроотрицательности у железа и кислорода больше, чем у железа и серы. В кристаллах оксидов преобладает ионная связь,  а у сульфидов повышена доля ковалентности. Растворение кислорода и серы в жидким железе тоже сопровождается значительным химическим взаимодействием. Исследования показывают, что в расплаве железа кислород и сера присутствуют в одноатомном состоянии. В расплаве железа молекулы FeO отсутствуют.
ОСНОВЫ ТЕОРИИ РАСТВОРОВ

Растворы

Шлаки и сплавы представляют собой растворы, образование и процессы в которых подчиняются определенным законам. Рассмотрим основы теории растворов, которые относятся как к жидким, так и к твердым растворам.

В металлургических системах часто имеют дело с разбавленными растворами (любой промышленный сплав). Для анализа процессов в таких растворах за стандартное состояние для растворителя (металл – основа сплава) принимают реальное состояние  чистого вещества, а в качестве раствора сравнения выбирают идеальный раствор, который подчиняется закону Рауля. Для примеси за стандартное состояние принимают условное состояние чистого вещества, в качестве раствора сравнения выбирают бесконечно разбавленный раствор, который подчиняется закону Генри.

Идеальным (или совершенным) считается раствор, в котором силы взаимодействия между одноименного атомами раствора равны силам взаимодействия разноименных атомов: 
FAA = FAB = FBB.
В силу этого образование раствора не сопровождается ни выделением, ни поглощением тепла, и объём идеального раствора равен сумме объёмов составляющих:


V р-ра = V р-теяь + V раствор. в-ва.
Концентрацию компонентов идеального раствора выражается мольной долей N,  которая представляет собой отношение числа молей одного компонента к общему числу молей в растворе. Идеальные растворы подчиняются закону Рауля, согласно которому

в идеальных растворах давление насыщенного пара при постоянной температуре прямо пропорционально концентрации вещества в растворе:
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где 
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 –  давление насыщенного пара компонента А, находящегося в чистом виде при той же температуре, что и в растворе. 
Бесконечно разбавленные растворы подчиняются закону Генри:    
давление насыщенного пара растворенного вещества  А при бесконечно малой концентрации NA→ 0, как в идеальном растворе, прямо пропорционально  его концентрации (мольной доле):
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 Отличие между законами Рауля и Генри заключается в значении коэффициента пропорциональности. В уравнении закона Рауля он имеет определенный физический смысл – это действительное давление пара над чистым веществом. В уравнении закона Генри - это эмпирическая величина, найденная из опыта для растворенного вещества в сильно разбавленных реальных растворах. 

Свойства реальных растворов, как правило, отклоняются от свойств идеальных. Их образование обычно сопровождается тепловым эффектом и  изменением объёма. Это связано с различием сил притяжения между одноименными и разноименными частицами, что приводит к упорядочению. 
Давление насыщенного пара какого-либо компонента над неидеальным (реальным) раствором возрастает не пропорционально концентрации, а по сложным зависимостям двух типов.

1. Когда разнородные частицы А и В взаимодействуют между собой сильнее, чем однородные  FAB > FAA (FBB), растворенные частицы удерживаются в конденсированной фазе прочнее, чем в идеальных растворах такого же состава. Давление насыщенного пара будет ниже, чем в том случае, если бы раствор был идеальным. Такие отклонения от  идеальности (от закона Рауля) называются отрицательными. Образование подобных растворов - процесс экзотермический.  
2. Когда силы связи между разнородными частицами в растворе слабее, чем между однородными FAB < FAA (FBB), стремление компонентов покинуть раствор будет выше, чем в идеальном растворе того же состава. Отклонения от идеальности в этом случае называются положительными. Растворение сопровождается поглощением тепла, и компоненты часто обладают ограниченной растворимостью. Одноименные частицы стремятся выделиться в самостоятельные группировки, что при определенных условиях ведет к расслоению систем на разные фазы. 
В реальных растворах значения термодинамических потенциалов при данной температуре определяются не только концентрацией рассматриваемого вещества, но и природой и содержанием других компонентов. 
Для неидеальных систем вместо аналитической концентрации NA   используют активность компонента аА = γА · NA.
Коэффициент активности, как и сама активность, является сложной функцией состава, температуры и т.п. и в суммарном виде характеризует степень связанности частиц в растворе.
Чем прочнее вещество удерживается в смеси, тем меньше коэффициент активности и наоборот.
Стандартное состояние и растворы сравнения
Выявление зависимости активностей и их коэффициентов от состава основано на сопоставлении давления насыщенного пара компонентов  в реальной системе и в так называемых растворах сравнения, для которых известна количественная связь между рА и NA.
1. За стандартное принимают реальное состояние чистого вещества. В качестве раствора сравнения выбирают идеальный раствор. В этом случае коэффициент активности γА является мерой отклонения действительного давления насыщенного пара компонента в неидеальном растворе от воображаемого в идеальной смеси того же состава:
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2. В качестве стандартного принимают условное состояние чистого вещества. В этом случае для сравнения служит раствор, обладающий  при данной концентрации свойствами бесконечно разбавленного.  
Так как для стандартного состояния   
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Величина знаменателя в уравнениях активности для первого и второго случаев различна. Следовательно, численные значения активности и коэффициента активности компонента в данном растворе зависят от выбора стандартного состояния.
Выбор стандартного состояния произволен, но им следует задаваться таким образом, чтобы свойства реального раствора по возможности меньше отличались от свойств раствора сравнения, то есть, чтобы коэффициент активности не сильно отличался от единицы γ ≈ 1.

Взаимодействие металлических и шлаковых расплавов
При взаимодействии металлических и шлаковых расплавов протекают важные физико-химические процессы такие, как окисление, легирование, модифицирование, раскисление, науглероживание, десульфурация, дегазация, удаление неметаллических включений. Эти процессы протекают в сложной системе при взаимодействии нескольких фаз различной физико-химической природы.
В результате химического взаимодействия между шлаком и жидким металлом изменяется химический состав и шлака, и металла. Например, после образования шлакового покрова прекращается непосредственное взаимодействие жидкого металла с окислительной атмосферой. Однако окисление элементов химического состава сплава продолжается за счет их взаимодействия с закисью железа FeO, находящейся в шлаке, по реакциям: 
Si+2FeO = SiO2+ 2Fe,
Mn + FeO = MnO +Fe,
C + FeO = CO + Fe.
Эти реакции протекают потому, что химическое сродство окисляемых элементов к кислороду выше, чем у железа. 
За счет взаимодействия металлического и шлакового расплавов происходит не только окисление элементов сплава, но и удаление растворенного в жидком металле кислорода. Эта операция называется раскислением. Процессы окисления и раскисления определяются составом и свойствами газовой фазы.  
Термодинамической характеристикой состава и свойств газовой фазы может служить химический потенциал компонента газовой фазы, измеренный  относительно  стандартного состояния μ°. 
Разность химических потенциалов кислорода при стандартном состоянии, когда давление равно 1 атм., и при любом другом давлении 
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При изотермическом переходе моля кислорода от давления 1 атм. к давлению 
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 кислородный потенциал равен изменению свободной энергии системы:  
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Для любого оксида реагирующего компонента:
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где a – активности оксида в шлаке и металла; n и m – стехиометрические коэффициенты реакций образования оксидов, отнесенные к молю реагирующего вещества.
Кислородный потенциал 
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 по мере увеличения прочности оксида (
[image: image245.wmf]O

D

-

)

(

МеО

G

) уменьшается, а затем понижается с уменьшением активности оксида в шлаке а(МеО) и увеличением активности элемента в металле а[МеО]. 
В газовой фазе кислородный потенциал может быть выражен через парциальные давления:
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Условием окисления примесей металлической ванны является наличие кислородного потенциала окислителя, превышающего кислородный потенциал оксидов компонентов. При окислении железа, марганца и кремния должно быть обеспеченно неравенство
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Степень полноты окисления элементов вытекает из равенства, которое может быть достигнуто  в условиях равновесия:


[image: image248.wmf])

(

)

(

)

(

.)

.

(

2

SiO

O

MnO

O

FeO

O

ф

г

О

p

p

p

p

=

=

=

.
Чем меньше значение 
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 и больше прочность оксида, тем полнее пройдёт окисление того или иного элемента и большим будет соотношение 
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Последовательная завершенность процессов окислительных элементов можно установить на основании сравнения величин изменения свободной энергии образования различных оксидов (
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В реальных условиях работы плавильных агрегатов в газовой фазе  и шлаке поддерживается окислительный потенциал, значительно превышающий потенциал окисляемых элементов. В таких условиях реакции окисления нескольких элементов протекают одновременно, но с различными кинетическими возможностями.

В целом процесс окисления складывается из следующих элементарных процессов: 
- передача окислителя из газовой фазы к шлаковой или металлической;

- преодоление межфазных границ газ - шлак или шлак – металл;

- диффузия окислителя в шлаковой или металлической фазах;

- перенос элемента к реакционной зоне;

- адсорбция элементов в реакционной зоне;

- химическое взаимодействие между окислителем и элементом;

- зарождение и развитие новой фазы из продуктов химического взаимодействия;

- удаление новой фазы из реакционной области. 
Скорость суммарного процесса всегда определяется процессом, протекающим с минимальной скоростью.
ФИЗИКО – ХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ ПРИ ПЛАВКЕ СТАЛИ
Этапы плавки стали
Цикл плавки стали в электродуговых печах по времени можно разделить на 3 этапа:

1 - Период расплавления шихты. Начинается примерно с момента завалки  шихты в печь и заканчивается в момент  полного ее расплавления. Длительность периода зависит от  состава и состояния шихты и от интенсивности подвода тепла.
2 - Период окисления, в течение которого  из расплава удаляется основания  часть сопутствующих элементов и газы (частичное окисление сопровождающих элементов происходит еще в период расплавления шихты).

3 - Период окачивания плавки – доводка. В течение этого периода из стали удаляется сера и производится раскисление и легирование стали.

В течение всего процесса плавки идёт химическое взаимодействие между печной атмосферой и шлаком, шлаком и расплавом, а также непосредственно в шлаке и расплаве.

В течение плавки в печи должны быть созданы условия, необходимые для снижения содержания нежелательных элементов до минимума и обеспечения заданного химического состава. 
Большинство сопутствующих элементов можно удалить путём окисления. Образующиеся при этом оксиды переходят в шлак. Для получения достаточной степени окисления сопутствующих элементов в печи должно быть соответствующее количество кислорода, который находится в виде различных оксидов, содержащихся в шихте, и виде кислорода воздуха. В процессе плавки  кислород вводится в печь путем добавления железной и марганцевой руды, которые являются оксидами, либо через расплавленный металл продувают кислород. 
Очередность окисления элементов зависит от их сродства к кислороду. Сродство элементов к кислороду изменяется в зависимости от температуры, концентрации  веществ и характера среды, в которой происходит окисление. В условиях плавки стали в электродуговой печи элементы по их сродству к кислороду можно расположить в следующий ряд:
Ca, Mg,  Al, Ti, Si, V, Mn, P, Cr, Fe, S, W, Ni, Mo, Co, Cu.
Слева направо сродство элементов к кислороду уменьшается. Путем окисления из стали можно удалить те элементы, которые имеют большее сродство к кислороду, чем железо. Примерно в таком же порядке происходит выгорание элементов при плавке. При этом строгая последовательность не соблюдается, отдельные фазы окисления перекрываются. 
Окисление углерода
Окисление углерода является важнейшим процессом при производстве стали. По отношению к другим элементам окисление углерода происходит в последнюю очередь. Этот процесс описывается уравнением
[C] +[O] = {CO},    ∆H = - 34,7 кДж.
В результате реакции образуется газообразный СО, который в виде пузырьков удаляется из ванны в печную атмосферу и вызывает так называемое «кипение» ванны. Это означает, что выгорание всех помесей, кроме углерода,  окончено и начинает выгорать углерод, который таким образом восстанавливает железо из оксида FeO, содержащегося в расплавленном металле. 
В результате протекания реакции окисления углерода нарушается равновесие между содержанием FeO в шлаке и расплаве. В соответствии с законом распределения начинается диффузия FeO из шлака в расплав. Процесс диффузии FeO эндотермический (∆H = 114, 9 кДж).
В целом процесс окисления углерода можно описать уравнениями:
(FeO) → [FeO],
[FeO] + [C] = [FeO] + [CO],
[CO] → {CO}.
Результирующая реакция
(FeO) + [C] = [Fe] + {CO}.
В  связи со значительным эндотермическим эффектом перехода FeO из шлака в расплав реакция окисления углерода является эндотермической. 
Лимитирующим фактором реакции обезуглероживания является скорость диффузии FeO из шлака в расплав. Кроме FeO в процессе выгорания углерода в металлической ванне  принимает участие растворенный в ней оксид марганца MnO:
[ MnO] + [C] = [Mn] + {CO}.
Концентрация MnO в расплаве снижается, равновесие между MnO в шлаке и расплаве нарушается, и MnO переходит из шлака в расплав. 
С повышением температуры скорость окисления углерода увеличивается. При повышении температуры повышается сродство углерода к кислороду. Следовательно, при высоких температурах  углерод может восстанавливать  почти все оксиды. 
Кипение ванны, обусловленное реакцией окисления углерода, оказывает исключительное влияние на качество металла. При плавке стали необходимо, чтобы кипение ванны было интенсивным и достаточной продолжительным. В процессе кипения из ванны удаляются  газы, включения, интенсифицируется теплообмен, быстрее перемещаются реагирующие вещества, благодаря чему  быстрее протекают металлургические реакции. 
Для обеспечения интенсивности кипения ванны необходимо, чтобы она  содержала достаточное  количество углерода и кислорода и была нагрета до высокой температуры (более 1500…1510°С). Если в ванне мало углерода, то очень трудно разогреть ванну до необходимой температуры. Поэтому для повышения температуры ванны и перевода ее в состояние кипения в нее добавляют С и Mn в виде передельного или зеркального чугуна.
Благоприятные условия  для окисления углерода наступают, когда в ванне закончится окисление Si, Mn, P. В этот период кипение ванны интенсифицируется путем добавления в неё кислорода.
Окисление кремния
При содержании в ванне жидкого железа более 0,05% Si его окисление протекает по следующей реакции:

[Si] + 2 (FeO) = (SiO2) + 2[Fe];   ∆H = - 330,178 кДж/моль.
Образующаяся двуокись кремния SiO2 в железе практически не растворяется. Этот оксид связывается избыточным FeO с образованием низкоплавкого силиката железа по уравнению:

SiO2  + 2 FeO = (FeO)2 ·SiO2;   ∆H = - 244,8 кДж/моль.
Реакция окисления кремния сопровождается выделением большого количества теплоты. В соответствии с принципом Ле – Шателье  протеканию реакции способствует пониженная  температура, характерная для периода расплавления шихты и начала окислительного периода. В течение окислительного периода содержание кремния в металлической ванне в основной печи снижается до 0,01%. 
Если система была в равновесии, то нагрев приводит к обратному переходу кремния из шлака в металл. При содержании кремния свыше 4% его раскислительная способность уменьшается.
Когда процесс окисления кремния является основным, он обеспечивает расплав требуемым количеством теплоты, что обуславливает рациональное ведение последующих операций. С переходом на кислородное дутье роль кремния значительно уменьшилась. В настоящее время  возможен передел в сталь чугуна, содержащего 0,5…0,6% Si. 
Если окисление Si происходит в основной печи, то ванна железа находится под основным шлаком, содержащим основные оксиды, преимущественно CaO. Так как оксид кальция является более сильным основанием, чем оксид железа FeO, он вытесняет FeO из соединения с кремнием по уравнению
(FeO)2 ·SiO2 + 2 CaO = (CaO)2·SiO2 + 2 FeO;   ∆H = - 117,34 кДж/моль.

Эта реакция протекает исключительно в шлаке, в нем повышается содержание FeO. Вследствие этого нарушается равновесие между содержанием FeO в шлаке и металлической ванне, и FeO переходит из шлака в ванну.
Образующийся силикат кальция является очень стабильным соединением и в основной печи практически не разлагается присутствующими в ванне компонентами. Поэтому восстановление кремния из шлака практически невозможно.
Если окисление кремния происходит в кислой печи, то ванна железа находится под кислым шлаком, содержащим преимущественно SiO2, очень мало CaO. В таких условиях образовавшийся оксид SiO2 в шлак из расплава не переходит, а взаимодействует с железом, происходит восстановление кремния из оксида по уравнению:

 SiO2 + 2[Fe] = Si + 2 [FeO].
Образовавшийся оксид FeO в ванне немедленно восстанавливается углеродом с образованием железа и оксида углерода:
[FeO] + [С] = [Fe] + {CO}.

Количество восстановленного кремния будет тем больше, чем выше температура ванны, чем меньше концентрация FeO или кислорода в ванне и чем меньше значение константы равновесия КSi:
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В уравнении константы равновесия реакции окисления кремния принято, что активность растворителя, то есть железа, близка к единице аFe≈1; активности оксида кремния и кремния выражены через их коэффициенты активности и массовые доли.

Коэффициент распределения
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 - в качестве стандартного принято условное состояние вещества, раствор подчиняется закону Генри.
Окисление марганца
Окисление марганца в расплаве железа можно представить реакцией
[Mn] + (FeO) = (MnO) + [Fe];   ∆H = - 126,8 кДж/моль.

Эта реакция протекает в основном на границе шлак-металл, может протекать внутри металлической ванны. Но с учетом присутствия других элементов, особенно кремния и углерода, в ванне для окисления марганца нет достаточного количества FeO. Так как реакция окисления марганца экзотермическая, то она активно протекает в начальный период плавки, когда температура ванны еще относительно невысокая.

В сталеплавильных процессах в начальный период наблюдается интенсивное окисление марганца и переход его в шлак. Содержание марганца в металле на момент расплавления шихты мало. В дальнейшем по мере разогрева ванны концентрация марганца в металле повышается, происходит обратный переход его из шлака. 

Образующийся MnO является основным оксидом с температурой плавления 3058 К. При температурах процесса плавки стали MnO находится в твердом нерастворимом состоянии. Удаление MnO из ванны жидкого железа возможно в результате образования ряда твердых растворов с FeO, температура плавления которых снижается по мере увеличения соотношения MnO/FeO. При определенном содержании FeO частицы твердого раствора плавятся и всплывают в шлак.
Окисление марганца и склонность его к переходу в шлаковую фазу находятся в зависимости от основности шлака.

Для реакции окисления марганца константа равновесия 
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Коэффициент распределения
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Для оксидов марганца и железа, находящихся в шлаке, за стандартное состояние вещества принято реальное состояние, для раствора выполняется закон Рауля; для марганца (примесь в расплаве железа) в качестве стандартного принято условное состояние вещества, раствор подчиняется закону Генри.

Так как оксиды марганца и железа являются основными оксидами, изменение состава шлака приводит к изменению активности γ(FeO) и  γ(MnO) в одном направлении. Следовательно, основность шлака не так резко влияет на величину коэффициента распределения, как в случае кремния.
Практически установлено, что в кислом процессе марганец окисляется полнее, чем в основном. Это объясняется тем, что с ростом концентрации SiO2 в шлаке увеличивается соотношение γ(FeO)/γ(MnO).
Дефосфорация
Фосфор в углеродистой стали вызывает ее повышенную хрупкость на холоде, хладноломкость или синеломкость, ухудшает механические свойства стали. Допустимое содержание фосфора в стали менее 0,02…0,05%.
Фосфор обладает большим химическим сродством к кислороду, чем железо, и его можно удалять из расплава методом окислительного рафинирования.

Окисление фосфора происходит в два этапа. На первом этапе фосфор окисляется в ванне по уравнению:

2 [Р] + 5 [FeO] = (Р2O5) + 5 [Fe];   ∆H = - 200,97 кДж/моль.

Образовавшийся оксид фосфора Р2O5 образует с избыточным FeO фазу, имеющую состав, близкий к фосфату железа:
(Р2O5) + 3 (FeO) = (FeO)3·Р2O5;    ∆H = - 128,5 кДж/моль.
Так как реакция экзотермическая, она протекает при относительно низких температурах. При высоких температурах фосфат железа нестабилен и появляется опасность восстановления фосфора и перехода его в ванну. Чтобы предупредить обратную реакцию, необходимо перевести Р2O5 в стабильное соединение, из которого фосфор восстанавливаться не будет.
Второй этап окисления фосфора осуществляется при помощи извести. При этом образуется фосфорно-кальциевая соль по уравнению:

(FeO)3·Р2O5 + 4 СаО = (СаО)4·Р2O5 + 3 FeO;    ∆H = - 546,41 кДж/моль.
Если в шлаке мало СаО, то в первую очередь он будет соединяться с оксидом кремния и его не хватит для связывания фосфора. Считают, что извести в шлаке должно быть по массе в четыре раза больше, чем кремния и фосфора в шихте.
Из кинетических факторов, обеспечивающих успешную дефосфорацию в реальных условиях плавки, большое значение имеет перемешивание шлака, поскольку лимитирующим является процесс диффузии.
Восстановлению фосфора из шлака при высоких температурах могут способствовать элементы, которые при данных условиях имеют большее сродство к кислороду, чем железо, то есть все раскисляющие элементы. В период окончания плавки это главным образом марганец, кремний, алюминий.

Шлак, содержащий фосфор, который извлечен из расплава, перед раскислением удаляют (полностью или частично).

Десульфурация
При отвердевании стали в результате избирательной кристаллизации сера, растворенная в расплавленном металле, концентрируется в остающейся жидкости. Обладая очень малой растворимостью в железе, сера выделяется на границах зёрен металла в виде легкоплавких соединений в смеси с оксидами железа. Сталь с повышенным содержанием серы становится красноломкой – хрупкой при температурах горячей обработки (800-1000°С) а в холодном состоянии сталь имеет низкую механическую прочность. 
При производстве литейных сплавов сера может находиться в газовой фазе (SO2), в топливе (FeS), в металлическом и шлаковом расплавах. Удалить серу из металла методом окислительного рафинирования невозможно, так как сера обладает меньшим сродством к кислороду, чем железо.

Десульфурация расплавленного металла производится переводом серы в шлак при помощи реагентов, способных давать более прочные и существенно менее растворимые в железе сульфиды, чем FeS, например CaS, MgS, MnS, Na2S и др. В качестве такого реагента чаще всего используют оксид кальция CaO. 
В плавильных агрегатах процесс сводится к взаимодействию шлака, содержащего CaO, с металлом по реакции
[FeS]+(CaO)=(FeО)+(CaS),
которая является частным случаем взаимодействия серы, растворенной в железе, с основными оксидами шлака

[FeS]+(МеO)=(FeО)+(МеS).

Константа равновесия 
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Концентрации (CaS) и [FeS] можно заменить общим содержанием серы в шлаке (S) и расплаве [S] с введением коэффициентов активности серы в шлаке γ(S) и расплаве γ[S], учитывающих в суммарном виде степень связанности серы в соответствующих фазах. Тогда
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Коэффициент распределения
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Эта величина служит для оценки обессеривающей способности шлака.
Из уравнения константы равновесия
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Отсюда следует, что константа распределения серы LS возрастает с увеличением активности СаО, то есть основности шлака, и со снижением активности FeO, то есть его окислительной способности. 
Таким образом, для обессеривания наиболее пригодны основные восстановительные процессы. 
В электросталеплавильном процессе после завершения окислительного рафинирования наводят раскислительный шлак с низким содержанием FeO (менее 1%) путём введения восстановителей (C и Si). Это обеспечивает и раскисление и десульфурацию стали. 
Обессеривающая способность шлака зависит от его химического состава. Из всех компонентов шлака наиболее существенно влияют на обессеривающую способность оксиды кальция и кремния. CaO ее увеличивает; SiO2 уменьшает. Поэтому обессеривающую способность шлака оценивают отношением: 
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. Чем больше отношение, тем выше константа распределения 
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 незначительно.

Процесс десульфурации определяется в значительной степени кинетикой взаимодействия. Чем быстрее идёт процесс, тем ближе система к состоянию равновесия и полнее используется обессеривающая способность шлака. 

Большое значение имеют интенсивность перемешивания и вязкость шлака. Скорость процесса десульфурации возрастает по мере увеличения интенсивности перемешивания металла и шлака, а также понижения вязкости шлака, что может быть достигнуто повышением температуры и введением разжижающих добавок. Такой эффект связан с тем, что десульфурация расплавов железа протекает в диффузионной области и основным лимитирующим звеном процесса является переход серы из металлического расплава в шлак.
Раскисление
Раскисление - это заключительная технологическая операция плавильного процесса. Она проводится для того, чтобы снизить до минимума содержание кислорода, остающегося в расплаве после окислительного рафинирования. Кислород необходимо перевести в соединения, которые должны быть удалены из расплава. 
Критерием раскислительной способности того или иного элемента является активность кислорода в металле, которая находится в равновесии с определенной концентрацией (активностью) элемента раскислителя и с продуктами раскисления, образуемыми раскислителем с кислородом. 
При одновременном использовании нескольких раскислителей раскислительная способность каждого из них может увеличваться. Известно, что марганец и кремний взаимно усиливают раскислительную способность друг друга. 

При выборе раскислителей необходимо отдавать предпочтение тем элементам, которые образуют оксиды, взаимодействующие между собой  с образованием соединений с невысокой температурой плавления, желательно ниже температуры раскисляемого сплава, и плотностью намного меньше плотности сплава.

Требования, предъявляемые к раскислителям: 
- при возможно малых концентрациях они должны обладать в условиях раскисления большим сродством к кислороду, чем раскисляемый Ме;

- остающиеся в расплаве раскислители не должны оказывать вредного влияния на свойства сплава;

- оксиды, образованные раскислителем, должны в минимальной степени растворяться в раскисляемом металле;

- нерациональные потери раскислителя должны быть минимальны;

- раскислители должны быть дешевыми и недифицитными.

Для раскисления железоуглеродистых сплавов используют C, Mn, Si, Al, Ti, Ca и др. 
Процесс удаления продуктов раскисления связан не только с их природой, но и со многими побочными факторами: глубина ванны, высота ковша и др. 
Эффективным средством раскисления сплавов является использование вакуума. В вакууме усиливается раскислительная способность элементов и создаются благоприятные условия для дегазации и удаления неметаллических включений. Но в вакууме возникает опасность взаимодействия жидкого металла с оксидами огнеупорных материалов футеровки.
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1 -  С(т)+О2(г) = СО2(г)





2 - 2С(т) + О2(г) = 2СО(г)
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МеО(Т) + СО2(Г) → МеСО3(Т) 
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МеСО3(Т) → МеО(Т) + СО2(Г)
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