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(  Teorija metalurških procesa____________________________________________________________________________

1. Značaj teorije metalurških procesa

Od ukupnog broja elemenata Periodnog sistema prema svojim osobinama oko 80 se smatra metalima. Međutim, samo manji broj se dobija u industrijskim uslovima, preradom ruda, ili preradom međuprodukata koji nastaju u određenom tehnološkom procesu.

Proces dobijanja metala iz svojih sirovina zasniva se na odvijanju čitavog niza složenih fizičko-hemijskih procesa, koji se istovremeno ili postupno, odvijaju u metalurškim agregatima, a jednim imenom se nazivaju metalurški procesi. Ovi procesi se pokoravaju opštim zakonima fizike, hemije, termodinamike, i fizičke hemije, ali imaju određene specifičnosti koje su uslovile razvoj Teorije metalurških procesa kao samostalne naučne discipline.

Cilj svakog metalurškog procesa je, da se kod sirovine, koja se prerađuje u cilju dobijanja određenog produkta, izvede potreban broj fizičkih, hemijskih i fizičko–hemijskih transformacija, i to u onoj mjeri koja obezbjeđuje dobijanje produkta najpogodnijeg za dalju preradu.

U teorijskoj razradi bilo kojega metalurškoga procesa u osnovi se postavljaju tri pitanja:

- da li je moguće odvijanje procesa u datim uslovima u željenom pravcu;

- koji su krajnji produkti i do koje je granice moguće odvijanje procesa, i

- kako i kojom brzinom se odvija proces u datim uslovima.

Odgovor na prva dva pitanja daju zakoni hemijske termodinamike, a na treće, koje je i najsloženije, zakoni hemijske kinetike.

Uslovno, svi procesi koji se koriste u metalurgiji, mogu se podijeliti u tri grupe:

· pirometalurški,

· hidrometalurški, i

· elektrometalurški.

Pirometalurški procesi, obuhvataju fizičko-hemijske procese koji se odvijaju u uslovima visokih temperatura, a koji obuhvataju procese pripreme, dobijanja i rafinacije metala, odnosno procese odvajanja komponenata jalovine od korisne komponente i dobijanja metala u elementarnom obliku ili obliku jedinjenja.

Procesi koji se odvijaju pri pirometalurškom načinu dobijanja metala , uslovno se mogu podijeliti u sledeće grupe:

· disocijacija;

· redukcija;

· oksidacija;

· topljenje i očvršćavanje;

· rastvaranje i razdvajanje;

· isparavanje, kondezacija i sublimacija.

Pored nabrojanih procesa, velika pažnja u pirometalurgiji se posvećuje strukturi i osobinama metalurških rastopa.

Hidrometalurški procesi predstavljaju skup procesa koji se koristi za dobijanje korisne komponente (metala ili jedinjenja), a gdje se kao sredstvo za izdvajanje koristi vodeni rastvor kiselina, baza ili soli. U odnosu na pirometalurške procese ovi procesi imaju određene prednosti koje se sastoje u sledećem:

· omogućavaju izdvajanje korisne komponente iz siromašnih sirovina koje se teško obogaćuju, uz korišćenje jednostavnih aparatura i na niskim temperaturama;

· omogućavaju kompleksnu preradu sirovina;

· smanjuju zagađenost atmosfere, odnosno, u većini slučajeva, obezbjeđuju bolje uslove rada.

Osnovni procesi koji se odvijaju pri hidrometalurškoj preradi sirovina su:

· luženje sirovina;

· obogaćvanje i prečišćavanje rastvora;

· izdvajanje korisne komponente iz rastvora.

Elektrometalurški procesi, obuhvataju procese (oksidacije i redukcije) na elektrodama i mogu se odvijati, kako u vodenim rastvorima pri niskim temperaturama, tako i na povišenim temperaturama u rastopu soli. 

Teorija bilo kojeg od navedenih procesa, kod koga se u osnovi javlja heterogeni sistem, obuhvata izučavanje termodinamičkih karakteristika procesa, odnosno uslova pod kojim je moguće odvijanje procesa u željenom pravcu, kao i mehanizma i kinetike procesa tj. faktora koji određuju brzinu odvijanja posmatranog procesa.   

2. Termodinamičke funkcije
Termodinamika predstavlja naučnu disciplinu, koja izučava pretvaranje energije iz jednog oblika u drugi, kako forme toga pretvaranja, tako i uslove pod kojima je ono moguće. Ona opisuje sistem pomoću funkcija, odnosno osobina sistema, koje mogu biti ekstezivne i intezivne.

Ekstezivne funkcije su one, koje zavise od mase sistema, zapremine ili broja molova, a intezivne funkcije su one koje mogu biti određene u svakoj tački sistema, kao na primjer pritisak, temperatura, molski udio itd.

Iz različitih odnosa funkcija sistema, svakako najvažnijim se javlja jednačina stanja sistema, koja povezuje pritisak (P), zapreminu (V) i temperaturu (T), a koja može biti predstavljena u obliku funkcije
ƒ(P,V,T) = 0
i isključivo se odnosi na ravnotežno stanje sistema.
Međutim, da bi sistem u potpunosti bio odreden, nije dovoljno znati jednačinu stanja sistema, već je potrebno znati jednačinu, koja omogućava da se na osnovu parametara sistema odredi energija sistema. Analiza Prvog i Drugog zakona termodinamike pokazuje, da se stanje sistema u potpunosti može odrediti pomoću termodinamičkih funkcija, odnosno veličina stanja sistema. Najveću primjenu u termodinamičkoj analizi metalurških procesa imaju unutrašnja enegrija (U), entalpija (H), entropija (S), Helmholtz-ova energija (F) i Gibbs-ova energija (G).

Svaka od funkcija - osobina sistema, može biti izražena pomoću prethodnih funkcija - veličina stanja. Korišćenje bilo koje od veličina stanja, zavisi od konkretnih uslova, koji diktiraju izbor nezavisno promjenljive, odnosno koji određuju korišćenje određene veličine stanja.

Najjednostavnije se osobine sistema matematički mogu izraziti, ako se veličine stanja razmatraju kao
U = ƒ (V,S)

H = ƒ (P,S)

F = ƒ (V,T)

G = ƒ (P,T)

Kako se pri određivanju unutrašnje energije i enlalpije, kao nezavisno promenljiva javlja entropija, to nemogućnost njenog neposrednog mjerenja, predstavlja prepreku za korišćenje ovih funkcija za potpuno opisivanje sistema, za razliku od Gibbsove energije koja je funkcija pritiska i temperature (veličina koje se lako mogu mjeriti) i koja se najviše koristi za termodinamičku analizu procesa. U daljoj analizi, daće se osnovne jednačine, koje se koriste za opisivanje termodinamike metalurških procesa pomoću termodinamičkih funkcija stanja i konstante ravnoteže.

Unutrašnja energija
Kao što je poznato, energija se javlja u različitim oblicima i za izolovani sistem ukupna energija je jednaka zbiru kinetičke i unutrašnje energije. Za metalurške procese, kinetička energija ne predstavlja veći interes, jer rijetko učestvuje u razmatranom procesu. Sa tog aspekta, unutrašnja energija sistema predstavlja zbir različitih tipova energije: toplotne, mehaničke, električne i td.

Od pojma unutrašnje energije treba razlikovati pojam količine toplote, jer se unutrašnja energija kao veličina stanja odnosi na odredeno stanje sistema, dok se količina toplote odnosi na promjenu kojoj se sistem izlaže pri prelazu iz jednog stanja u drugo. Znači, da količina toplote nije jednoznačno određena temodinamičkim veličinama stanja, već pored njih zavisi od načina odvijanja procesa. Prema tome, količina toplote kao termodinamička veličina nema osobine veličine stanja, odnosno ona je veličina procesa, za razliku od unutrašnje energije, koja je jednoznačno određena posmatranim stanjem, te je kao takva veličina stanja.

Entalpija
         Veličina koja se vrlo često sreće u razmatranju termodinamičkih procesa ko-
ji se odvijaju pri P=const i naziva se entalpija (H),

 H = U + PV

Ona predstavlja ukupnu energiju radnog tijela i javlja se u toku njegovog kretanja ( na primjer strujanje fluida) i zavisi od stanja sistema. Prema datoj jednačini entalpija (H) predstavlja zbir unutrašnje energije (U) i energije strujanja (proizvod PV). Energija strujanja se često definiše kao energija pritiska što znači da je entalpija veličina stanja. 
Kao i unutrašnja energija, entalpija predstavlja veličinu stanja, jer se izražava pomoću unutrašnje energije i funkcije stanja pritiska i zapremine. Prema tome, promjena entalpije nekog procesa u posmatranom sistemu zavisi samo od početnog i krajnjeg stanja.

Uticaj temperature na promjenu entalpije pri konstantnom pritisku fizički se izražava kao specifični toplotni kapacitet (specifična toplota pri konstantnom pritisku). 
Na sledećoj slici je dat grafički prikaz promjene toplotnog kapaciteta u funkciji temperature. Vidi se, da ukoliko supstanca u datom temperaturnom intervalu trpi fazne promjene bilo agregatnog ili polimorfnog karaktera, onda se moraju uzeti efekti tih promjena, što znači da svaka faza supstance ima različit tok krive Cp = ƒ(T).
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Slika 1. Zavisnost promjene Cp od T za neke elemente
Toplotni efekat reakcije
Ako se u sistemu odvija proces ili hemijska reakcija pri konstantnoj zapremini ili konstantnom pritisku, onda je izdvojena ili adsorbovana toplota sistema, jednaka promjeni unutrašnje energije (Qv = ∆U), odnosno entalpije (QP = ∆H) sistema. Kako su procesi pri konstantnom pritisku u metalurgiji više prisutni nego procesi pri konstatnoj zapremini, to će se pojam toplotnog efekta objasniti na reakciji koja se odvija pri P=const.

Toplotni efekat reakcije jednak je razlici sume entalpija produkata i sume entalpija reaktanata:

∆HReak = ∑∆Hprod. - ∑∆Hreak.
Toplotni efekat reakcije se određuje kalorimetrijskim putem.

U slučaju obrazovanja jednog jedinjenja iz prostih elemenata toplotni efekat se naziva toplota obrazovanja. Toplota obrazovanja hemijskih supstanci se obično odnosi na standardno stanje i označava se sa H298 (standardno stanje T=298K; P=101325Pa).

Vrijednosti toplote obrazovanja supstanci na standardnim uslovima se obično daju u referentnim tablicama.
Po konvenciji je uzeto da je ∆H egzotermnih reakcija negativna, a endotermnih pozitivna veličina.
Zavisnost entalpije reakcije od temperature
Treba naglasiti, ukoliko sistem u posmatranom temperaturnom intervalu trpi fazne promjene, bilo agregatnog ili polimorfnog karaktera, onda je neophodno uzeti efekat tih promjena.
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Na sledećoj slici prikazana je promjena entalpije reakcije oksidacije nekog metala (Me + l/2O2 =MeO), uz napomenu, da je prikazana promjena entalpije uslijed zagrijavanja i promjena entalpije nastala uslijed faznih preobražaja, odnosno uslijed topljenja metala i metalnog oksida.
Slika 2. Promjena entalpije reakcije sa temperaturom kada supstance trpe fazne preobražaje
Imajući u vidu da je reakcija oksidacije metala egzotermnog karaktera to se može izveti sledeći zaključak. Promjena entalpije egzotermnih reakcija koje prate fazni probražaji, povećava se za toplotu preobražaja polaznih komponenata, a smanjuje za toplotu preobražaja produkata, dok je kod endotermnih reakcija obrnut slučaj.
 Hess-ov zakon
Ako se iz polaznih supstanci kroz međureakcije mogu dobiti konačni produkti, onda je toplotni efekat reakcije jednak sumi toplotnih efekata međureakcija. Ova konstatacija je poznata kao Hess-ov zakon, koji se, može definisati i na sledeći način: Toplotni efekat hemijske reakcije zavisi samo od oblika i stanja polaznih supstanci i produkata, a ne zavisi od puta odvijanja reakcije.
Treba naglasiti, da uslovi sumiranja međureakcija moraju biti isti kao za ukupnu reakciju. Hesov zakon se široko primjenjuje za različite termohemijske proračune i daje mogućnost određivanja toplotnih efekata onih reakcija za koje ne postoji eksperimentalno određena vrijednost.

Entropija
Kako je već rečeno u procesima izmjene toplote, faktor intezivnosti je temperatura, jer mogućnost predaje toplote od jednog sistema drugom zavisi od odnosa njihovih temperatura. Za procese koji se odvijaju pri konstantnoj temperaturi, količina predate toplote je jednaka proizvodu intezivnog parametra (T) i ekstezivnog parametra, koji može biti određen veličinom Q/T i koji za povratne procese ne zavisi od puta odvijanja procesa, već samo od početnog i krajnjeg stanja sistema, a koji je Cla u s i u s nazvao entropija (S). 
Pri analizi nepovretnih procesa može se zaključiti da dio mehaničke energije degradira u termičku energiju i tada je moguće definisati entropiju kao mjeru nepovratnosti odnosno kao mjeru nepovratnosti energije (degradacija-svođenje na nivo manje sposobnosti za pretvaranje energije). Entropija se može uzeti kao mjerilo efikasnosti kojom se energija razmjenjuje između sistema tj. tijela. Mehanička energija se može teorijski potpuno prenositi u vidu rada. Međutim, u praksi je uvijek prisutno trenje i drugi efekti koji dovode do toga da se dio korisne energije prevodi u termičku formu iz koje se dalje ne može vratiti u mehaničku. Kod ovakvih procesa entropija raste i u direktnoj je razmjeri sa količinom energije koja se degradirala u termičku. Entropiju je moguće vezati za haotično kretanje melekula.

Uopšteno govoreći prenos termičke energije u vidu tolote javlja se kao način za smanjenje entropije tijela od koga se toplota odvodi. Promjena entropije koja potiče od protoka termičke energije zavisi od temperature tijela pri kojoj se tok energije ostvaruje.

Entropija je, kao i energija, veličina koja se ne može direktno mjeriti. Ona se može definisati kao kvantitativna mjera degradacije energije. Entropija je, slično entalpiji i unutrašnjoj energiji, veličina stanja sistema.
Zavisnost promjene entropije od temperature
N e r n s t je dokazao, da se promjena entopije pri svim procesima u kondezovanom stanju sve više smanjuje što se temperatura približava apsolutnoj nuli tj.:

∆S = 0 kada T → 0
Ovo proizilazi iz pretpostavke da entropija kristalne supstance na temperaturi apsolutne nule nestaje.
Prema statističkoj termodinamici, entropija predstavlja logaritamsku funkciju termodinamičke vjerovatnoće posmatranog stanja sistema. Odnosno, entropija je takva veličina stanja, koja u datim uslovima pokazuje smjer najvjerovatnijeg odvijanja procesa:
S = klnW

gdje je: k - Boltzman-ova konstanta;
W - termodinamička vjerovatnoća stanja (predstavlja broj mikrostanja koja čine makrostanje sistema).
 Gibbs-ova energija
U metalurgiji se procesi najčešće odvijaju u uslovima kada se P i T javljaju kao nezavisno promenljive. Imajući u vidu da se ove veličine mogu lako eksperimentalno kontrolisati, neophodno je bilo definisati novu funkciju stanja. U uslovima kada se P javlja kao nezavisno promenljiva, mehanički rad (PdV) ne predstavlja stvarni korisni rad.
Veličina stanja definisana kao Gibbs-ova energija  obeležava se sa G:
G =F + PV

    Daljim rasčlanjivajem ovog izraza dobija se

G = H - TS

Prema tome, G predstavlja maksimalni dio entalpije sistema koji može biti pretvoren u koristan rad.U jednačini TS takođe predstavlja vezanu energiju, odnosno dio energije koji se u toku procesa predaje okolini i sa stanovišta korisnog rada predstavlja gubitak.

Promjena Gibbs-ove energšje reakcije se određuje kao razlika sume Gibbs-ove energije produkata i reaktanata:
∆G = ∑∆Gprod. - ∑∆Greakt.
Pošto je G = H - TS to jednačina dobija oblik
             ∆G = (∑∆Hprod. - T∑∆Sprod.) – (∑∆Hreakt. - T∑∆Sreakt.) = ∆H - T∆S

Gdje su: ∆H i ∆S – promjena entalpije i entropije reakcije na nekoj temperaturi T.

3. Uslovi odvijanja procesa i kriterijum ravnoteže
Kako je već rečeno, u izolovanom sistemu za bilo koji realni (nepovratni) proces
dS > 0

pri čemu se znak jednakosti odnosi na povratne ravnotežne procese, dok se znak nejednakosti odnosi na nepovratne, odnosno procese koji se odvijaju sami od sebe. Prema tome, u izolovanim procesima samostalno odvijanje procesa je moguće sa porastom entropije, dok sistem ne pređe u ravnotežno stanje u kome entropija dostiže maksimalnu vrijednost u datim uslovima.
Kriterijum samostalnog odvijanja procesa i uslov ravnoteže, može se dati i pomoću drugih termodinamičkih funkcija stanja, odnosno termodinamičkih potencijala (U, H, F, G). Tako na primjer, za procese koji se odvijaju pri konstantnoj T i P, opšti uslov odvijanja procesa u pravcu postizanja ravnoteže je
dG < 0


Prema tome, u sistemu sa konstantnim P i T, samostalno se mogu odvijati procesi sa smanjenjem G, pri čemu granica njihovog odvijanja, odnosno uslov ravnoteže je minimalna vrijednost funkcije G u datim uslovima
dG = 0 i d2G > 0


Zaključak je da se pri svim spontanim procesima vrši smanjenje termodinamičkih potencijala, dok se ravnoteža karakteriše minimumom termodinamičkih potencijala u datim uslovima što je dato u tabeli 1.
Promjena Gibbs-ove energije javlja se kao najpogodni kriterijumom ravnoteže i samostalnog odvijanja procesa, jer njenu vrijednost određuje P i T, koje se u većini slučajeva mogu lako eksteprimentalno mjeriti. Ako je promjena Gibbs-ove energije negativna, reakcija se odvija spontano, a ako je ∆G reakcije pozitivna, reakcija sama od sebe ne može da se odvija u predviđenom smjeru, već se mora dovoditi toplota. Ako je ∆G reakcije jednako nuli, tada je sistem u stanju ravnoteže, tj. ne postoji tendencija odvijanja reakcije ni u jednom pravcu.
Tabela 1. Kriterijum samostalnog odvijanja procesa i kriterijium ravnoteže za neke uslove postojanja sistema
	Veličine stanja koje karakterišu uslove postojanja sistema
	Kriterijum samostalnog odvijanja procesa
	Kriterijum ravnoteže

	UiV
	porast S
	maksimum S

	HiP
	porast S
	maksimum S

	TiP
	smanjenje G
	minimun G

	TiV
	smanjenje F
	minimum F

	SiP
	smanjenje H
	minimum H

	SiV
	smanjenje U
	minimum U


Prema tome, Gibbs-ova energija na nekoj T pri konstantnom pritisku predstavlja pokretačku silu hemijske reakcije na datim uslovima, odnosno kriterijum za određivanje mogućnosti odvijanja reakcije, kao i pravca njenog odvijanja.

Konstanta ravnoteže
Glavni zadatak termodinamičkih zakona je definisanje različitih odnosa-jednačina, za procese u ravnotežnim uslovima na bazi izmjerenih vrijednosti različitih veličina (T, P, C, ∆H itd). Primjena tih ravnotežnih odnosa na realne sisteme je donekle ograničena, ukoliko se ne uvedu dopunski odnosi. Za gasove je to jednačina gasnog stanja a za rastvore jednačina koja određuje odstupanje rastvora od idealnog stanja.

U daljoj analizi, prije razmatranja konstante ravnoteže, iskoristiće se jednačina stanja idealnog gasa i zakon o idealnim rastvorima za definisanje izraza u kojima bi učestvovale veličine koje je moguće eksperimentalno mjeriti. Za jediničnu količinu idealnog gasa, na konstantnoj temperaturi ista se može napisati u obliku

                          dG = RTlnP

Jednačina je primjenljiva samo za idealni gas ili smješu gasova. Međutim, oblik jednačine je iskorišćen i za realni gas samo umjesto pritiska je uvedena nova funkcija – fugacitet (ƒ), pa jednačina dobija oblik

                          dG = RTdlnƒ
Kod većine metalurških procesa gas se analizira u uslovima visokih temperatura i pri P = 101325 Pa, pa se u tom slučaju može smatrati idealnim ili skoro idealnim. Medutim, to dovodi do određene greške jer se time poistovjećuje P i ƒ.

Veličina koja karakteriše ravnotežno stanje sistema naziva se konstanta ravnoteže. Ravnotežno stanje sistema se naziva takvo termodinamičko stanje koje se ne mijenja sa vremenom, pri čemu ta nepromijenjenost nije uslovljena odvijanjem bilo koga spoljašnjeg procesa.

Pomijeranje ravnoteže sistema
Da bi se neka reakcija odigrala do kraja na stranu maksimalnog iskorišćenja, potrebno je stvoriti odgovarajuće uslove. To se postiže promjenom vrijednosti konstante ravnoteže, bilo promjenom temperature, pritiska ili sastava sistema.
Uticaj promjene P i T na stanje ravnoteže definisan je Le Shatelie-ovim principom koji glasi: Sistem koji se nalazi u stanju ravnoteže, na svako spoljašnje dejstvo (izmjenom bilo kojeg faktora, koji određuje stanje ravnoteže) reaguje tako, da oslabi efekat toga spoljašnjeg dejstva, odnosno ravnoteža se pomjera u tome pravcu.

Uticaj promjene pritiska na stanje ravnoteže se može izraziti na sledeći način. Povećanje pritiska pri konstantnim drugim uslovima pospješuje reakciju u pravcu smanjenja zapremine, dok smanjenje pritiska djeluje u suprotnom smjeru. Pomjeranje ravnoteže sa promjenom pritiska je utoliko veće, ukoliko se proces odvija sa većom promjenom zapremine.

Ovo je posebno karakteristično za procese u kojima učestvuje gasna faza, dok je uticaj pritiska na pomjeranje ravnoteže u procesima u kojima učestvuju kondezovane (čvrste ili tečne) faze zanemarljiv.

Treba još naglasiti, da razblaživanje gasnog sistema inertnim gasom bez promjene pritiska i temperature pomjera ravnotežu u istom pravcu kao i smanjenje pritiska. Na stanje ravnoteže sistema može uticati izmjena i drugih faktora (električnog i magnetnog polja), tako da njihova promjena pospješuje pravac procesa, koji smanjuje uticaj posmatranog faktora. Sa stanovišta analize procesa u metalurgiji uticaj ovih faktora nije bitan.
4. Termodinamika rastvora
Već je razmotreno određivanje termodinamičkih funkcija čistih supstanci, odnosno sistema u kojima one učestvuju. Međutim, čiste supstance predstavljaju hipotetičko stanje kome se teži približiti, a koje se stvarno ne može postići. No, pored čistih homogenih supstanci, postoje homogene supstance sastavljene od različitih komponenata, a koje su nazivaju rastvorima. Shodno definiciji rastvora, skoro sve supstance koje imaju značaj za metalurgiju predstavljaju bilo gasni, tečni ili čvrsti rastvor. Sastav bilo koga rastvora se najčešće izražava pomoću molskog (ili atomskog) udjela (Xi) komponenle u rastvoru

                              Xi = ni / ∑ n

gdje je: ni - broj molova "i" komponente u rastvoru

            ∑ n – ukupni broj molova u rastvoru

Idealni i realni rastvori
Idealni rastvori se pokoravaju Raoult - ovom zakonu koji glasi: Pritisak pare svake komponente (pi) proporcionalan je njenom molskom udjelu (Xi) u rastvoru
Pi = pio * Xi
Prema tome, rastvori u kojima ne dolazi do toplotnih efekata ili zapreminskih promjena pri miješanju se nazivaju idealni rastvori. Smješe gasovitih supstanci se približavaju idealnim rastvorima, dok čvrsti i tečni rastvori pokazuju odstupanja (od idealnih rastvora), koja su sve veća, ukoliko su razlike između komponenata veće. Ta odstupanja od Raoult-ovog zakona mogu biti pozitivna, kada se komponente razdvajaju u slojevima i negativna, kada se komponente međusobno jedine.

Treba naglasiti, da je pri malim koncentracijama rastvorne komponente, odnos između molskog udjela i masenog procenta približno konstantan, pa se Henry-ev zakon može formulisati i na sledeći način: U beskonačno razblaženim rastvorima pritisak pare rastvorene komponente je proporcionalan njenom masenom procentu (proračuni pokazuju da se odnos molskog udjela i masenog procenta može smatrati konstantnim ispod 1% rastvorene komponente).

Analogno se može definisati i Henry-ev zakon: U beskonačno razblaženim rastvorima aktivnosti rastvorene komponente je proporcionalna njenom molskom udjelu, odnosno masenom procentu. Treba naglasiti, da faktori proporcionalnosti nijesu isti. Ukoliko rastvor pokazuje odstupanje od idealnog, tada je aktivnost komponente u rastvoru proporcionalna molskom udjelu, a faktor proporcionalnosti se naziva koeficijenat aktivnosti.
Najčešće se pri termodinamičkoj analizi rastvora prisutnih u metalurgiji ne uzima za standardno stanje čista komponenta, već razblaženi rastvor koji se pokorava Henry-evom zakonu. Na dijagramu skike 3 prikazan je odnos aktivnosti u Rault-ovom  i Henry-evom području .

Pri prelazu sa idealnih na razblažene rastvore, Raoult-ova linija se zamjenjuje pravom, koja pokazuje Henry-ev zakon, pri čemu se za određivanje jedinične vrijednosti nove skale aktivnosti posmatra fiktivna supstanca koja se na cijelom koncentracijskom području ponaža kao u beskonačno razblaženom rastvoru.
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Slika 3. Odnos aktivnosti u Henry-evom i Raoult-ovom području
Metode određivanja aktivnosti komponenti u rastvorima
Da bi se odredile temodinamičke veličine stanja realnih rastvora, u nekim slučajevima je prethodno potrebno odrediti aktivnost ili koeficijenat aktivnosti komponente u rastvoru. Rešavanje ovog problema pomoću same termodinamike nije moguće, već treba izvršiti prethodna eksperimetalna mjerenja, a zatim iskoristiti osnovne zakone termodinamike.

Aktivnost komponente u rastvoru se može odrediti na različite načine:
· mjerenjem napona pare komponente iznad rastvora i napona pare čiste komponente, i odreduje se  aktivnost komponente. Ovaj način je pogodan za određivanje aktivnosti komponente u tečnim binarnim sistemima legura kada jedna od komponenti ima visok napon pare.

· Mjerenjem elektromotorne sile sprega pri konstantnom pritisku, temperature  sastavu sistema, koga čini čista komponenta ("i") i rastvor te komponente sa drugim komponentama, može se odrediti relativna parcijalna Gibbs-ova energija, a odatle i aktivnost te komponente .
Višekomponenetni rastvori
Hemijski preobražaji u metalurškim procesima u većini slučajeva se odvijaju sa učešćem višekomponentnih rastvora, gdje osnovna komponenta sadrži više komponenti, bilo kao legirne elemente ili kao primjese. U tom slučaju, aktivnost odnosno koeficijenat aktivnosti svake komponente u rastvoru ne zavisi samo do njene koncentracije nego i od prisustva drugih komponenata. Neka se u rastvoru pored osnovne komponente jedan, nalazi više drugih komponenata u maloj količini, tako da se rastvor pokorava Henry-evom zakonu. U tom slučaju koeficijenat aktivnosti (na primjer) komponente dva se može izračunati, kao proizvod koeficijenata koji pokazuju uticaj ostalih komponenata na komponentu dva.
5. Osnovi kinetike heterogenih reakcija
Kako je već rečeno, termodinamički proračuni omogućavaju određivanje prinicipijelne mogućnosti odvijanja reakcije pod određenim uslovima, kao i stanje ravnoteže sistema, ali ne daju nikakvu informaciju o mehanizmu i brzini reakcije. Odgovor na ovo pitanje daju zakoni hemijske kinetike.

Poznavanje kinetike hemijskih reakcija je važno kako sa teorijskog, tako i sa praktičnog aspekta. Zakon brzine hemijske reakcije ima veliku praktičnu važnost, jer daje izraz za tok reakcije, a može se upotrijebiti za izračunavanje vremena i stepena odvijanja reakcije. On često daje uvid u mehanizam reakcije. Ako je hemijska reakcija elementarna, odnosno ako se odvija u jednom stadijumu, kinetika takve reakcije se određuje na osnovu zakona o dejstvu masa. Međutim, u realnim procesima reakcije su složene i odvijaju se u više stadijuma i kinetičke jednačine nijesu jednostavne. U nedostatku podataka o mehanizmu i stvarnoj kinetičkoj jednačini reakcije, u realnim uslovima se koriste empirijske kinetičke jednačine dobijene na osnovu eksperimentalnih podataka.

Sa stanovišta složenosti reakcije se dijele na homogene reakcije, koje se odigravaju u jednoj fazi i heterogene koje se odvijaju na graničnoj površini dvije ili više faza. Reakcije u metalurgiji su većinom heterogenog karaktera i, najčešće, se razmatraju kao reakcije koje se odvijaju na graničnoj površini dvije faze. U ovom poglavlju daće se osnovi teorije brzine reakcije, kao i osnovi kinetike heterogenih reakcija sa aspekta karakteristika i fenomena koji se odvijaju u reakcijama. Detaljna analiza kinetike pojedinih procesa daće se pri njihovoj razradi, to iz razloga, što se kinetika reakcija ne može uniformno posmatrati, za sve procese, jer svaki proces ima svoj kinetički zakon brzine reakcije.

Teorija brzine raeakcije
Za reakciju A + B = C + D prema zakonu i dejstvu masa brzina homogene reakcije u jednom smjeru određuje se izrazom v = K.CA.CB, a u suprotnom v' = K'CCCD gdje su CA, CB, Cc, CD koncentracije učesnika u reakciji, a K i K' konstante brzine odgovarajućih reakcija. U stanju ravnoteže brzine reakcija su jednake

k.CA.CB = k'Cc.CD

odnosno

                  Cc . Cd / Ca . Cb = K/K' = K
gdje je: K - konstanta ravnoteže

Vjerovatnoća da molekul ima višak energije E za jedinicu količine materije na temperaturi T data je Boltzman-ovim faktorom e-E/RT. Ako se sa Ko označi ukupan broj sudara između molekula učesnika u reakciji, bez obzira da li imaju dovoljnu energiju za reakciju ili ne, to se za jediničnu koncentraciju u jedinici zapremine za jedinicu vremena brzina reakcije može izraziti izrazom

k=Ko.e-E°/RT

koji je poznat kao Arrhenius-ova jednačina, koja daje zavisnost konstante brzine reakcije od temperature. Iz jednačine proizilazi, da teorija o brzini reakcije obuhvata dvije veličine i to faktor verovatnoće sudara čestica Ko i energiju aktivacije E, odnosno da bi se reakcija odvijala nije dovoljno da dođe do sudara, već je potrebno da taj sudar bude efikasan. Da bi se to desilo molekuli moraju imati izvjestan višak energije - energiju aktivacije.
Arrhenius-ova jednačina se može primjeniti na veliki broj gasnih reakcija, reakcija u rastvoru i čak za neke heterogene reakcije. Međutim, teorijski dobijene vrijednosti se najčešće u potpunosti ne slažu sa eksperimentalno dobijenim, što govori o složenosti kinetike reakcija.

Savremena ispitivanja kinetike reakcija se zasnivaju na teoriji apsolutnih brzina, odnosno na teoriji aktiviranih kompleksa i metodi prelaznih stanja. Teorija polazi od toga, da se pri svakoj hemijskoj reakciji javlja prelazno stanje, odnosno iz polaznih komponenata prvo se obrazuje aktivirani kompleks, koji se zatim raspada na produkte, što je šematski prikazano na sledećoj slici.
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Slika 4. Šematski prikaz promjene energije egzotermne reakcije u funkciji reakcionih koordinati.

Na osnovu gornjeg prikaza, može se zaključiti da je aktivaciona energija endotermnih procesa najmanje jednaka toploti endotermne reakcije.
Fenomeni u heterogenim reakcijama
Osnovno obilježje heterogenih reakcija je da su složene, i da se odvijaju u više stadijuma, a samo izučavanje kinetike heterogenih rekcija sastoji se u određivanju odnosa između brzine preobražaja i:

· karakteristika supstance kao što su hemijski i minerološki sastav, mikrostruk-
tura, poroznost, oblik i veličina čestica. Međutim, većinu ovih faktora je teško pro-
cijeniti i izraziti kinetičkom jednačinom pa se najčešće ovi faktori izražavaju pomo-
ću konstante koja se određuje na bazi eksperimenta;

· temperature, koja u nekim slučajevima ima dominantan uticaj;

· karakteristika fluida, a prije svega parcijalnog pritiska, koncentracije i režima
strujanja.

Osnovni fenomeni koji se odvijaju pri odvijanju heterogenih reakcija su:
     - adsorpcija reaktanta;

- hemijska reakcija na granici diobe faza;

     - difuzija reaktanata do granice diobe faza i difuzija produkata od granice diobe faza.
Svi ovi fenomeni zavisno od uslova pod kojima se odvijaju imaju uticaj na brzinu odvijanja heterogenih reakcija.

Brzina reakcije
Ranije su dati teorijski osnovi brzine reakcija koji najčešće važe za homogene reakcije. Na istim postavkama se zasniva određivanje i brzine heterogenih reakcija.
Za heterogenu reverzibilnu reakciju tipa

                               A(č) + B(g) = C(č) + D(g) 

Brzina je jednaka, razlici brzine reakcije u jednom smjeru i njoj reverzibilne reakcije. U posmatranom slučaju, brzina reakcije je proporcionalna reakcionoj površini (S) i parcijalnom pritisku gasnog reaktanta (pi), odnosno (pi').

Osobenost svih heterogenih procesa je da su složeni i da se odvijaju u više stadijuma. Ukupna brzina procesa se određuje brzinom najsporijeg stadijuma, a kao najsporiji stadijum najčešće se javljaju oni čija je brzina određena brzinom reakcije na granici diobe faza ili brzinom difuzije reaktanata ili produkata. Koji će od ovih fenomena biti limitirajući, odnosno koji će određivati ukupnu brzinu procesa, zavisi od uslova po kojima se proces odvija.

Heterogena kataliza
Kataliza je proces ubrzanja hemijske reakcije pomoću čvrstih supstanci (katalizatora), koji su sposobni da adsorbuju molekule tečnih i gasnih komponenti i olakšaju reakciju između njih, odnosno koji ne mijenjaju stanje hemijske ravnoteže, već samo ubrzavaju put prema hemijskoj ravnoteži. Katalitički proces se može šematski prikazati kao na sledećoj slici.
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Slika 5. Šema katalitičkog procesa

Kriva 1 karakteriše reakciju između komponenata A i B bez dodatka katalizatora, gdje je za njeno odvijanje potrebno savladati veliku energetsku barijeru, dok kriva 2 karakteriše istu reakciju, ali sa dodatkom katalizatora. Učešćem u reakciji, katalizator K ima osobinu da sa komponentama A i B obrazuje aktivacioni kompleks ABK+ sa mnogo manje utroška energije. Stvoreni kompleks je nepostojan i u toku reakcije se raspada na produkte reakcije AB uz izdvajanje katalizatora (K).

6. Pirometalurški procesi
Proces disocijacije i obrazovanja hemijskih jedinjenja
U složenim metalurškim procesima, često su prisutni procesi termičke disocijacije različitih hemijskih jedinjenja, kao što su karbonati, oksidi, sulfidi, hloridi, nitridi, sulfati itd. Zato proučavanje procesa disocijacije različitih jedinjenja omogućava da se uspostave kriterijumi njihove stabilnosti, objasne uslovi njihovog stvaranja i razlaganja i na osnovu toga ocijeni njihovo ponašanje u različitim metalurškim procesima. Prcses razlaganja i stvaranja hemijskih jedinjenja je funkcija različitih parametara. Njihovo proučavanje podliježe jedinstvenim teorijskim zakonitostima, kako sa aspekta termodinamike tako i sa aspekta kinetike procesa. Od velikog broja različitih jedinjenja, ovdje će se dati poseban akcenat na proccs razlaganja onih jedinjenja, koja su najčešće prisutna u metalurškim procesima.

Termodinamika procesa
Termodinamička analiza predstavlja prvi stadijum ispitivanja bilo kojeg metalurškog procesa na osnovu kojeg se utvrđuje u kojem pravcu se odvija proces u datim uslovima, koliko je odstupanje sistema od ravnoteže, koji je ravnotežni sastav faza pri datim uslovima i koji spoljni faktori utiču na stanje ravnoteže.

Disocijacija i obrazovanje oksida
Proces disocijacije oksida je veoma važan za metalurgiju, jer se mnogi metali u prirodi nalaze u obliku oksida, a proces disocijacije oksida je najkraći put dobijanja metala. S druge strane, termodinamičke karakteristike procesa disocijacije oksida su korisne za analizu procesa redukcije, kao i svih drugih procesa u kojima učestvuju oksidi.

Većina metala ima osobinu da gradi više oksida. U tom slučaju produkat disocijacije viših oksida ne mora biti metal, već može biti niži oksid stabilan u datim uslovima. Prema tome, proces disocijacije oksida, kao i proces oksidacije metala pokorava se principu postepenog preobražaja i isti se može u opštem obliku predstaviti jednačinom

 aMemOn = bMepOq+O2
          gdje su: m, n, p, q cijeli brojevi. Ako je produkat disocijacije metal tada je q=0, a p=1. Koeficijenti a i b se biraju tako da se pri reakciji disocijacije oslobodi jedan mol kiseonika. Stabilnost pojedinih oksida, kao i sposobnost metala za oksidaciju na određenim uslovima se određuje na osnovu promjene Gibbs-ove energije reakcije.
U zavisnosti od sastava faza koje egzistiraju u sistemu, kao i od njihovog agregatnog stanja, najčešće se javljaju sledeći slučajevi disocijacije oksida:

· Oksid je kondezovana faza, a produkat disocijacije metal je gasna faza;

· Oksid i metal su kondezovane faze:

a) sastav kondezovanih faza je konstantan;
b) kondezovane faze grade rastvore promenljivog sastava.

Stanje termodinamičke ravnoteže se definiše Gibbs-ovim pravilom faza
F = k-p+2
gdje je: F - termodinamički stepen slobode
k -broj konponenata; p - broj faza, a broj 2 označava uticaj spoljnjih parametara sistema (pritiska i temterature).

Za prethodni slučaj, broj sastavnih djelova je pet i oni učestvuju u tri nezavisne reakcije
MeO(k) = 2Me(g) + O2(g) 

MeO(k) = MeO(g) 
O2 = 2O

 pa je broj komponenti dva, a broj faza takođe dva. Shodno jednačini pravila faza proizilazi da je broj stepena slobode dva. 
Od prethodnog slučaja disocijacije, daleko veći praktični značaj ima disocijaja sa obrazovanjem produkata u kondezovanoj fazi, koja se za oksid dvovalentnog metala može prikazati pomoću reakcije

     2MeO(k) = 2Me(k)+O2. (± ∆H)
          Zavisno od radnih uslova reakcija se može odvijati u smjeru disocijacije ili stvaranja oksida. Reakcija disocijacije je endotermnog karaktera, a reakcija stvaranja egzotermnog karaktera.

Stanje termodinamičke ravnoteže reakcije disocijacije prema Gibbs-ovom pravilu faza za slučaj da su kondezovane faze (MeO i Me) čiste, odnosno da ne obrazuju rastvore: 

F = 2-3+2= 1

Stanje sistema se karakteriše jednim stepenom slobode. Znači, za potpuno opisivanje stanja ravnoteže naznačenog sistema dovoljno je znati jedan parametar. Kako se u termodinamici metalurških procesa, stanje sistema najčešće opisuje pritiskom i temperaturom, to je u ovom slučaju jedna od promenljivih zavisna. Najčešće se kao nezavisna promenljiva koristi temperatura. Znači, u uslovima ravnoteže, svakom pritisku gasne fazne odgovara određena temperatura

Po2 = f(T)
Konstanta ravnoleže reakcija disocijacije se opisuje jednačinom
                            K = aMe . pO2 / aMeO
Imajući u vidu navedene uslove (aMeO ~ aMe ~ 1), jednačina dobija oblik
K = pO2(MeO) 

Ravnotežni parcijalni pritisak u reakciji stvaranja i razlaganja oksida naziva se napon disocijacije oksida, i on je funkcija temperature, a ekvivalentan je konstanti ravnoteže. Kao takav, napon disocijacije se koristi za ocjenu stabilnosti oksida. U tu svrhu se može iskorisliti i promjena Gibbs-ove energije date reakcije. Ukoliko je promjena ∆G reakcije negativnija, a napon disocijacije oksida manji, oksid je stabilniji i obrnuto.
Zavisnost promjene napona disocijacije od temperature se može objasniti pomoću Le Shatelie-vog prinicipa. Proces disocijacije oksida je endotermnog karaktera (∆H>O). Prema tome, sa povećanjem temperature povećava se vrijednost konstante ravnoteže, a samim tim i vrijednost napona disocijacije, što smanjuje stabilnost oksida i obrnuto. Pravac odvijanja procesa se može odrediti na osnovu promjene Gibbs-ove energije. Za reakciju disocijacije oksida dobijamo jednačinu:
                            ∆G = RT [ ln pO2(s)  -  ln pO2(r) ]
gdje je: pO2(s)  - stvarni parcijalni pritisak kiseonika u sistemu
          pO2(r) - ravnotežni parcijalni pritisak kiseonika

Iz jednačine slijedi da znak promjene Gibbs-ove energije, a otuda i pravac procesa zavise od kvantitativnog odnosa pO2(s)  i  pO2(r). 
Disocijacija oksida
Željezo sa kiseonikom obrazuje tri oksida FeO (vistit), Fe3O4 (magnetit) i Fe2O3 (hematit). Vistit je čvrsto jedinjenje promjenljivog sastava, postojano na temperaturi većoj od 843K. Magnetit je postojan do 1373K, a iznad te temperature sadrži više kiseonika nego što odgovara po formuli, dok se hematit javlja u dvije alotropske modifikacije alfa-Fe2O3 i gama-Fe2O3. Poznato je da u slučaju kada metal obrazuje više oksida, najstabilniji je onaj u kome na jedan atom metala dolazi najmanja količina kiseonika, što pokazuje da je od željeznih oksida najstabilniji vistit.

Sastav vistita se mijenja zavisno do ravnotežnog sastava gasne faze i temperature, pri čemu je sadržaj kiseonika uvijek veći od količine koju određuje formula FeO, odnosno x<l. Nestehiometrija vistita je uslovljena time što se određeni broj katjona Fe2+ zamjenjuje se Fe3+.
Postoje dvije šeme disocijacije oksida željeza i to na temperaturi višoj od 843K i nižoj od 843K.

Ukoliko se pretpostavi, da vistit odgovara jedinjenju FeO i da su kondezovane faze čiste, i da je O2 inertan prema njima, to se preobražaj oksida na temperaturi većoj od 843K može predstaviti pomoću sledećih reakcija
                     6Fe2O3 = 4Fe3O4 + O2 
                     2Fe3O4 = 6FeO + O2 

                     2FeO = 2Fe + O2
Na temperaturi nižoj od 843K prva reakcija je ista, a druge dvije se ne mogu odvijati pa se raspad Fe3O4 do Fe odvija po reakciji

    1/2Fe3O4 = 3/2Fe + O2   

         Na na sledećem dijagramu prikazana je zavisnost logaritma napona disocijacije od temperature za reakcije disocijacije Fe oksida.
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Slika 6. Zavisnost napona disocijacije od temperature za okside željeza

 Sa dijagrama se vidi, da je ne temperaturama višim od 843K od oksida najstabilniji FeO, jer ima najmanji napon disocijacije. Na temperaturi od 843K krive 4.39 i 4.40 se sijeku u tački gdje je

                    PO2(FeO) = pO2(Fe3O4) 

i oksidi FeO i Fe3O4 su jednako stabilni. Broj stepena slobode u tački A je nula, odnosno u ravnoteži su O2 i tri čvrste faze. Drugim riječima, četvorofazna ravoteža u sistemu Fe3O4 - FeO - Fe - O2 je moguća pri strogo određenom pritisku i temperaturi.

Sa druge strane, na dijagramu se lako mogu ustanoviti oblasti u kojima su pojedini oksidi stabilni.
U polju jedan doći će do oksidacije Fe → FeO → Fe3O4 → Fe2O3, odnosno polje I je polje stabilnosti Fe2O3. U polju II proizilazi da će u datim uslovima Fe da se oksidiše do FeO, a ovaj do Fe3O4, a Fe2O3 će da disocira do Fe3O4, žto znači da je polje II polje stabilnosti Fe3O4. Na isti način se može pokazati da je polje III i polje IV polje stabilnosti FeO i Fe respektivno.
 Disocijacija karbonata
Proces disocijacije karbonata uopšteno posmatrano ima dosta zajedničkog sa procesom disocijacije oksida, te iz tih razloga ovdje će se navesti samo njegove specifičnosti.

Proces disocijacije karbonata može se predstaviti reakcijom

         MeCO3 = MeO + CO2
     a izraz za konstantu ravnoteže jednačinom

K = aMeO  / aMeC O 3  . pC O 2
Ukoliko se pretpostavi da je gasni produkat idealan gas, odnosno ako su karbonat i oksid čisti (aktivnost MeCO3 i MeO približno jedan) to je konstanta ravnoteže određena ravnotežnim parcijalnim pritiskom CO2 koji se naziva napon disocijacije

    K = pCO2
          Prema Gibbs-ovom pravilu faza sistem je monovarijantan (F = 2-3+2 =1), što znači da je napon disocijacije karbonata funkcija temperature.


   PCO2 = ƒ(T)

         Pošto je proces disocijacije endotermnog karaktera, to se sa povećenjem temperature povećava napon disocijacije karbonata, odnosno stabilnost karbonata opada.
U metalurgigi su najčešće prisutne sledeće reakcije razlaganja sledećih karbonata:
                                          CaCO3 = CaO + CO2
                                          MgCO3 = MgO + CO2
                                          FeCO3 = FeO + CO2
Disocijacija sulfida
Proces disocijacije sulfida može se predstaviti sledećom jednačinom:
   2MeS = 2Me + S2
Ako su Me i MeS čiste kondezovane faze (aMeS ~ aMe ~ 1), konstanta ravnotežne reakcije glasi
                             K = pS2(MeS)

gdje je: ps2 - napon disocijacije sulfida i karakteriše stabilnost sulfida. U ovom slučaju, on je funkcija samo temperature.

Mehanizam disocijacije jedinjenja
U metalurgiji se vrlo često sreće proces termičke disocijacije hemijskih jedinjenja, koji je najčešće prvi stadijum u odvijanju složenih procesa. Proces disocijacije hemijskih jedinjenja u čvrstom stanju spada u grupu reakcija koje prate kristalohemijski preobražaji u čvrstom stanju, odnosno nestanak jedne kondezovane i pojava druge kondezovane faze.

Imajući u vidu, da se u praksi rijetko sreću procesi kongruentne disocijacije to se proces razlaganja može šematski predstaviti jednačinom

   čvrsto I = čvrsto II + gas
         Proces je heterogen, i odvija se kroz više stadijuma, a kao minimum pod uslovom da se zanemari proces isparavanja čvrste supstance i disocijacija molekula gasa (CO2, O2, S2) su zastupljeni sledeći:

· disocijacija na granici čvrsto I - gas, a zatim na granici čvrstih faza. To ima za
posledicu stvaranje adsorbovanih molekula gasa i obrazovanje presićenog rastvora
čvrste faze II;

· stvaranje i rast nove kondezovane faze;

· desorpcija molekula gasa i njihova difuzija iz reakcione zone.

Mehanizam i kinetika oksidacije metala
Metali i legure u prisustvu kiseonika ili gasa koji sadrži kiseonik se prevlače slojem oksida čija debljina raste sa vremenom. Taj proces u oblasti niskih temperatura se naziva niskotemperaturna korozija, a u oblasti visokih visokotemperaturna korozija.
Niskotemperaturna korozija se odnosi na dejstvo različitih agenasa na metal, kao što su kiseonik iz vazduha, vodena para i različiti agensi (kiseline i baze), dok se visokotemperaturna oksidacija metala javlja u svim slučajevima, kada je zagrijani metal u kontaktu sa oksidansom. I jedna i druga oksidacija, dovode do velikih gubitaka na metalu, što predstavlja veliki problem u metalurgiji.

Mehanizam procesa oksidacije metala je heterogenog karaktera i u opštem slučaju, kada se stvara jedan oksid, proces se može predstaviti, kao suma sledećih stadijuma:

· difuzija oksidansa iz gasnog toka na površinu oksidnog sloja;

· adsorpcija kiseonika na površini diobe gas-oksid;

· difuzija reagujućih komponenata kroz sloj oksida.

· kristalohemijski preobražaj vezan za izmjenu strukture i rešetke čvrstog tijela.

Zavisnost promjene debljine oksidnog sloja sa vremenom može se predstaviti grafički kao na slici 7.

U početnom stadijumu oksidacije, kada je d malo proces se odvija u kinetičkoj oblasti, a sa povećanjem d prelazi u difuzionu oblast. Za većinu metala koji obrazuju kompaktnu oksidnu prevlaku prema eksperimentalnim podacima početni period je mali i to posebno na visokim temperaturama.
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Slika 7. Promjena debljine oksidnog sloja sa vremenom
Niskotemperaturna oksidacija koja se karakteriše stvaranjem tankih oksidnih prevlaka, takođe se odvija u difuznoj oblasti, ali zavisnost d od r odstupa od parabolične zavisnosti, jer su difuzioni proces u oksidnoj fazi uslovljeni uticajem dvojnog električnog sloja na granici metal-gas, kao i drugim faktorima.
Pri adsorpciji molekula gasa jačina električnog polja kontaktnog sloja metal-gas se mijenja za veličinu E. Čvrstoća veze između adsorbovanih gasnih molekula i metala, zavisi ne samo od rada napuštanja elektrona sa površine metala, ili srodstva adsorbovanih molekula gasa prema elektronu, nego i od broja susjednih atoma metala oko adsorbovanih čestica, kao i od njihovog energetskog stanja. Zato, u prvom redu, prisustvo različitih defekata u strukturi čvrste faze umanjuje teškoće u procesu adsorpcije gasnih molekula. Istraživanja su pokazala, da je brzina adsorpcije kiseonika na površini metala jako velika i odvija se veoma kratko.

U ovom slučaju difuzija jona kroz tanki oksidni sloj uslijed malog gradijenta koncentracije je otežana. U isto vrijeme tanak oksidni sloj (do određene debljine) ne predstavlja prepreku za prelaz elektrona pod dejstvom elektičnog polja. Elektroni koji prelaze na prethodni način dolaze do adsorbovanih molekula kiseonika zauzimaju slobodna mjesta u elektronskim nivoima kiseonika, odnosno jonizuju ih, stvarajući anjone na granici oksid-gasa. Prelaz elektrona sa površine metala, dovodi do obrazovanja katjona na granici metal-oksid. Ovim se stvara dvojni električni sloj, unutar kojega djeluje jako električno polje koje obezbjeđuje prenos jona kroz prevlaku do površine diobe faza. Prema tome, prenos materije u početnom stadijumu oksidacije, odnosno stvaranje tankih oksidnih slojeva (karakteristično za niske temperature) se ostvaruje pod dejstvom električnog polja, a ne molekularne difuzije. Brzina prenosa jona kroz oksidni sloj u ovom slučaju zavisi prevashodno od srodstva elektrona prema metalu i gasu, od građe oksida i debljine oksidnog sloja.

Teorijske osnove jonsko-elektronske visokotemperaturne oksidacije dao je Wagner. I u ovom slučaju posmatraće se proces, kada spoljašnja difuzija ne limitira ukupnu brzinu procesa i kada spoljašnja površina nema makroskopskih defekata. U tom slučaju proces oksidacije je moguć, ako komponente mogu da difunduju kroz oksidni sloj u susret jedna drugoj. Oksidacija se odvija kroz više elementarnih stadijuma i to:

· spoljašnja difuzija molekula O2 na površinu oksidnog sloja;

· adsorpcija molekula O2 na površini oksidnog sloja i disocijacija adsorbovanih molekula O2 na atome O2 → 2O;

· jonizacija atoma kiseonika (O +2e- → O2-) i difuzija jona kiseonika kroz oksidni sloj prema metalnoj površini;

· jonizacija atoma metala i prelaz jona metala i elektrona u oksidni sloj, kao i njihova difuzija kroz oksidni sloj prema graničnoj površini oksid-gas;

· kristalohemijski akt - uzajamno dejstvo katjona i anjona i obrazovanje produkta unutar i na površini oksida 
Na slici 8. šematski je prikazno stvaranje oksidnog sloja na metalu.
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Slika 8. Šema procesa oksidacije metala sa kiseonikom

Oksidni sloj može nastati na granici oksid-gas, oksid-metal i unutar samog sloja oksida. Ako je brzina premještanja katjona i elektrona veća od brzine premještanja anjona, oksid nastaje na granici oksid-gas i obrnuto, ako je brzina premještanja anjona, veća od brzine premještanja katjona i elektrona, oksid nastaje na granici metal-oksid.
Proces redukcije oksida
Najjednostavniji način dobijanja metala iz oksida je procesom njihovog razlaganja. Međutim, većina oksida, izuzimajući okside plemenitih metala na umjerenim temperaturama (1000 do 2000 K) ima mali napon disocijacije, odnosno većina oksida je na tim temperaturama stabilna, tako da dobijanje metala procesom termičke disocijacije na navedenim uslovima nije moguće. Da bi se to ostvarilo, temperatura se mora povećati ili pritisak smanjiti. Kako se proces razlaganja oksida u visokom vakumu odvija veoma sporo, proizilazi da se proces razlaganja može uspješno ostvariti samo povećanjem temperature. Visoke temperature (3000 do 5000 K) se mogu postići zagrijavanjem praha oksida u struji plazme, koja predstavlja takvo stanje materije u kojem su molekuli i atomi potpuno ili u značajnijem stepenu razdvojeni na elektrone i jone. Pored toga, što je tehnički teško izvodljiv, ovaj način traži veliki utrošak energije. Sa druge strane i na tako visokim temperaturama oksid i metal su najčešće u gasnom stanju, pa je i razdvajanje produkata disocijacije veoma otežano.

Iz navedenih razoga, u industrijskim uslovima metali se najčešće dobijaju procesom redukcije oksida, koja podrazumijeva prevođenje oksida u elemenat ili niži oksid putem oduzimanja kiseonika pomoću reducenta, meterije koja ima veći afinitet prema kiseoniku od metala koji gradi oskid. Proces redukcije oksida je široko rasprostranjen i zastupljen je kod dobijanja svih metala pirometalurškim postupkom

Termodinamika procesa redukcije
U opštem obliku reakcija redukcije oksida dvovalentnog metala (MeO) pomoću nekog reducenta (B) može se prikazati jednačinom

   MeO+B=Me + BO
    Da bi se reakcija spontano odvijala sa lijeva na desno, hemijsko srodstvo kiseonika prema reducentu mora biti veće nego prema metalu. Hemijsko srodstvo elementa prema kiseoniku je određeno promjenom Gibbs-ove energije reakcije obrazovanja oksida iz elemenata. Što je negativnija vrijednost Gibbs-ove energije, to je oksid stabilniji, a hemijsko srodstvo elementa prema kiseoniku je veće.
Kao reducenti u metalurgiji se koriste gasovi (CO, H2, i ugljovodonici), smješa gasova, čvrste materije (ugljenik u vidu grafita, uglja, koksa i nekih karbida), tečni metali, legure itd. Proces redukcije metalnih oksida sa ugljenikom se u literaturi naziva karbotermija, a proces redukcije oksida drugim metalom - metalotermija.
Ako se redukcija vrši aluminijumom ili silicijumom onda se proces naziva alumotermija odnosno silikotermija. Prednost metalotermijskih procesa u odnosu na karbotermijske je u tome što se izdvaja velika količina toplote i dobijeni metal se ne prlja sa ugljenikom, što je neizbježno kod karbotermijskog procesa. Nedostatak je taj, što su metali kao reducenti dosta skupi i rastvaraju se u produktu. Danas se u industrijskim uslovima najčešće kao reducent koristi ugljenik i ugljenmonoksid. Proces redukcije sa ugljenmonoksidom u literaturi se naziva indirektna redukcija, a sa ugljenikom direktna redukcija.
Pored redukcije oksida, navedeni reducenti u uslovima pirometalurškog načina dobijanja metala, mogu se uspješno primijeniti za dobijanje metala redukcijom drugih jedinjenja, a prije svega sulfida i halogenida.

Redukcija sa gasovitim reducentom 
Redukcija sa ugljenomonoksidom

Karakteristika procesa redukcije sa gasovitim reducentom objasniće se na primjeru redukcije čistog oksida dvovalentnog metala sa ugljenmonoksidom:
  MeO(k) + CO(g) = Me(k) + CO(g)

         Gdje indeks „(k)“ označava kondezovano, a indeks ,,(g)“ gasno stanje. Ako u sistemu učestvuju kondezovane faze koje su čiste, odnosno ako je aMeO = aMe = 1, tada se konstanta ravnotežne ove reakcije može izraziti jednačinom:
                   K = aMe . pCO2 / aMeO . pCO = pCO2 / pCO = %CO2 / %CO
Prema Gibbs-ovom pravilu faza u opštem obliku broj stepena slobode je 2 (F=3-3+2=2). Prema tome, ravnotežni sastav gasa je funkcija dvije promenljive i to pritiska i temperature. Kako se reakcija na običnim usovima odvija bez promjene broja molova, to se uticaj pritiska može zanemariti, pa je broj stepena slobode 1, odnosno ravnotežni sastav gasa je funkcija temperature.
Da li će prethodni odnos biti veći ili manji, zavisi do temperature i sastava gasne faze, što se može ilustrovati pomoću dijagrama (slika 9).
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Sika 9. Temperaturna zavisnost ravnotežnog sastava gasa za reakciju redukcije MeO sa CO

Tačke na krivoj odgovaraju ravnotežnim uslovima. U polju I dijagrama, ∆G reakcije redukcije sa CO< 0 i reakcija se odvija u smjeru redukcije oksida, dok je u polju II dijagrama ∆G>0 i reakcija je moguća samo u suprotnom smjeru, u smjeru oksidacije metala. Drugim riječima, polje I odgovara reduktivnoj gasnoj smješi odnosno polju stabilnosti metala, a polje II oksidacionoj gasnoj smješi ili polju stabilnosti oksida. Veličine polja I i II zavise od vrijednosti konstante ravnoteže reakcije redukcije. 
Redukcija sa vodonikom

Reakcija redukcije oksida dvovalentnog metala sa vodonikom može se prikazati jednačinom:
                                   MeO +H2 = Me + H2O

Termodinamičke zakonitosti odvijanja reakcije su analogne reakciji redukcije sa CO i jedino postoji razlika u reduktivnoj sposobnosti CO i H2.
Razlika između vodonika i ugljenmonoksida kao reducenata je i u tome što H2 očišćen od vodene pare ne prelazi u oksidanse. U slučaju CO ovaj prelazak se vrši uslijed raspadanja CO na CO2 i C. Prečišćavanjem gasa od CO2 se ne postiže cilj, pošto se narušavanjem ravnoteže stvaraju nove količine CO2. Ova osobina H2, kao i njegova bolja redukciona sposobnost iznad 1083°K omogućavaju, da se pomoću njega redukuju vrlo stabilni oksidi kao što su SiO2, MnO itd, što je i eksperimentalno potvrđeno.

Ipak se u industrijskim uslovima za redukciju stabilnih oksida češće koristi ugljenik kao univerzalni reducent ili neki od metalotermijskih postupaka.

Redukcija sa čvrstim ugljenikom 
Reakcije u sistemu C-O

Prije nego se pređe na termodinamičku analizu reakcije redukcije oksida čvrstim ugljenikom, neophodno je razmotriti reakcije u sistemu C-O. Na standardnim uslovima su moguće sledeće reakcije:
· potpuno sagorijevanje C: C+O2=CO2; 

· nepotpuno sagorijevanje C: C+1/2O2 = CO;
· sagorijevanje CO: C+1/2O2 = CO2;
· oksidacija C sa CO2 :C + CO2 = 2CO.
Prve tri reakcije su egzotermnog karaktera, dok je četvrta reakcija enditermnog karaktera. Potpuno sagorijevanje i sagorijevanje CO se odvijaju u oksidacionoj atmosferi, odnosno za njihovo odvijanje potrebna je određena količina slobodnog kiseonika, dok nepotpuno sagorijevanje i oksidacija C sa CO2 odvija se u redukcionoj atmosferi sa viškom ugljenika.

Reakcija sagorijevanja ugljenmonoksida je homogenog karaktera. Prema Gibbs-ovom pravilu faza broj stepena slobode je 3 (F=2-1+2=3), odnosno ravnotežna je funkcija temperature, pritiska i sastava gasne faze.

Pošto je reakcija egzotermnog karaktera, to povećanje temperature dovodi do smanjenja konstante ravnoteže i reakcija se odvija u smjeru disocijacije CO2.

Povećanje pritiska djeluje u smjeru smanjenja zapremine, odnosno u smjeru stvaranja CO2.

Prema tome, da bi se odredio ravnotežni sastav gasa, potrebne su tri jednačine sa tri nepoznate i to:
· izraz za konstantu ravnoteže;

· izraz da je zbir parcijalnih pritisaka jednak ukupnom;

· izraz da je odnos sadržaja C i O2 stalan.

Mogućnost odvijanja reakcije sagorijevanja CO zavisi od hemijskog srodstva CO i O2. Nehemijsko srodstvo se određuje promjenom Gibbs-ove energije koje je izraženo u širem temperaturnom intervalu.
U metalurškim procesima najveći značaj ima reakcija uzajamnog dejstva C i CO2. Reakcija je prisutna u velikom broju procesa.
Sistem u kome učestvuje čvrsti ugljenik i smješa CO i CO2 je sa stanovišta fazne ravnoteže dvovarijantan (F = 2-2+2=2), odnosno ravnotežni sastav gasa CO i CO2 je funkcija temperature i pritiska. Povećanje temperature pomjera reakciju u stranu njenog endotermnog toka, tj. na stranu stvaranja CO, dok povećanje pritiska pomjera reakciju u smjeru smanjenja zapremine odnosno smjeru razlaganja CO.
Prethodna analiza se može objasniti i pomoću dijagrama na kome je prikazana zavisnost ravnotežnog sastava gasne smješe od temperature (slika 10).
Bilo kojoj tački polja dijagrama odgovara neka smješa CO i CO2 u prisustvu čvrstog ugljenika. Tačke na krivoj odgovaraju ravnotežnom stanju. Sve tačke ispod krive odgovaraju slučaju kada je ∆G<0, tj. slučaju kada se reakcija odvija u smjeru stvaranja CO gasa i obrnuto.

Na osnovu eksperimentalnih ispitivanja reakcije, polje dijagrama se zavisno od temperature može podijeliti u tri oblasti:
· Oblast niskih temperatura do 700 K, kada je K<<1. U tom dijelu kriva se skoro asimptotski ponaša prema apcisi i gasna smješa sadrži samo CO2 i reakcija je nepovratna na stranu raspadanja CO. Medutim, zbog kinetičkih teškoća raspad CO je veoma spor i jedino se može ubrzati u prisustvu katalizatora, a kao katalizator najčešće se koristi metalno željezo.

· Oblast temperatura od 700-1300 K, kada je K><1. U tom slučaju reakcija je povratna odnosno odvija se u oba smjera i ravnotežna gasna smješa sadrži i CO i CO2.
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Sika 10. Ravnotežna kriva za reakciju C + CO2 = 2CO

·   Oblast temperatura iznad 1300 K kada je K> > 1. U tom slučaju CO2 u prisustvu čvrstog ugljenika je nestabilan i prelazi u CO, odnosno reakcija je nepovratna u smjeru stvaranja CO.

Redukcija sa C

Posmatraće se sistem u kome se ugljenik ne rastvara u Fe već egzistira ako samostalna faza. U tom slučaju stanje ravnoteže u posmatranom sistemu može se opisati sledećim nezavisnim reakcijama

     3Fe2O3 + C = 2Fe3O4 + CO         
     Fe3O4 + C = 3FeO + CO         
     FeO + C = Fe + CO         
Sve reakcije su endotermnog karaktera i odvijaju se sa promjenom broja molova gasne faze, tako da smanjenje pritiska pomjera reakciju sa lijeva na desno u smjeru redukcije. Međutim, u sistemu Fe - O - C prisutne su reakcije indirektne redukcije (redukcija sa CO) i reakcija C sa CO2. 

Kako u svim slučajevima pritisak i sastav gasne faze zavise od temperature, to se grafik na slici 11 može predstaviti u sistemu %CO-T ili P-T. Tako je na slici  prikazan uticaj temperature na ukupni pritisak u sistemu Fe-O-C.
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Slika 11. Ravnoteža u sistemu Fe-O-C

Tačka A' odgovara istovremenom postojanju 4 čvrste faze (Fe3O4, FeO, Fe i C) i jedne gasne faze. Dio krivih A'-1 i A'-2 odgovaraju monovarijantnim sistemima dok oblasti I, II, i III odgovaraju uslovima postojanja ugljenika zajedno sa oksidima Fe ili sa metalnim Fe.

Proces redukcije oksida Fe odvija se uz dobijanje spužvastog Fe u kome se povećava koncentracija rastvorenog ugljenika, čime se površinski sloj obogaćuje sa C, a što uzrpkuje povećanje tvrdoće površinskog sloja.

Kinetička analiza procesa
Brzina procesa redukcije čvrstih oksida je funkcija više faktora, kako spoljašnjih: temperature, pritiska, prirode reducenta, aerodinamičkih uslova tako i fizičko-hemijskih osobina samog oksida, a prije svega prisustva grešaka u kristalnoj strukturi, minerološkog sastava, fizičkih karakteristika, poroznosti, stanja površine itd.

Proces redukcije čvrstih oksida sa gasovitim reducentom odvija se kroz više uzastopnih i paralelenih stadijuma koji imaju različitu fizičiko-hemijsku prirodu i svoje specifične kinetičke zakonitosti.

Osnovni stadijumi su:

·  spoljašnja difuzija gasnog reducenta iz gasne faze na površinu komada;

·  difuzija reducenta kroz pukotine i pore čvrstog produkta reakcije;

·  hemijska adsorpcija gasnog reducenta na reakcionoj površini;

·  kristalohemijski preobražaj praćen reakcijom kiseonika i reducenta u adsor-
pcionom sloju i preobražaj rešetice oksida u rešetku produkta;

·  difuzija jona metala i kiseonika i prenos elektrona unutar čvrstog produkta;

·  desorpcija gasnog produkta i njegova difuzija kroz produkat prema površini i
dalje u gasnu fazu.

Za ocjenu limitirajućeg uticaja nekog od stadijuma, neophodno je imati model redukcije na osnovu kojeg se može matematički opisati kinetika redukcije oksida. No, bez obzira na veliki broj teorijskih radova mnoge pojave još nijesu u potpunosti razjašnjene.

Kao limitirajući stadijum, najčešće se javlja unutrašnja difuzija čestica bilo gasa ili jona unutar kristala, kao i kristalohemijski preobražaj oksida do metala, dok je spoljašnja difuzija gasa do površine oksida najčešće brz proces. Prema tome, proces redukcije oksida se može odvijati u difuzionoj, kinetičkoj ili prelaznoj oblasti.

Procesi u sistemu Me-S-O
         Ovo poglavlje je posebno bitno za metalurgiju teških obojenih metala, jer se većina obojenih metala u prirodi javlja u sulfidnom obliku. U procesu obogaćivanja sulfidnih ruda dobijaju se sulfidni koncentrati (sa učešćem sumpora do 40%), iz kojih se u toku metalurške prerade (prženje, topljenje, konvertovanje, rafinacija) uklanjaju, kako primjese, tako i sumpor. Uklanjanje sumpora se najčešće ostvaruje u vidu jedinjenja sa kiseonikom (SO2, SO3) procesom visokotemperaturne oksidacije sulfida i oksida.

Oksidacija sulfida
 Proces oksidacije sulfida sa kiseonikom iz vazduha može se predstaviti pomoću sledećih reakcija:
                     MeS + 2O2 = MeSO4
                  MeS + 1.5 O2 = MeO + SO2
                        MeS + O2 = Me + SO2 

Prethodne reakcije prati i reakcija         SO2 + 1/2O2 = SO3
          Koja će se od navedenih reakcija odvijati zavisi od uslova odvijanja procesa.

Sa stanovišta fazne ravnoteže u trokomponentnom sistemu Me-S-O egzistiraju tri faze, pa je broj stepena slobode dva (F=3-3+2=2), odnosno ravnotežno stanje sistema je funkcija dvije promjenjive i to: temperature i parcijalnog pritiska jedne od komponenata gasne faze, koju čini SO2, SO3 i O2, a najčešće je to pSO2 .
Kinetika i mehanizam oksidacije sulfida
          Proces oksidacije sulfida spada u grupu heterogenih procesa, čije odvijanje prati izdvajanje velike količine toplote, koja u mnogome određuje njegovu brzinu. Poznato je da brzina odvođenja toplote iz reakcione zone u mnogome zavisi od samih uslova predaje toplote, odnosno proporcionalna je temperaturnom gradijentu između površine sulfida i gasnog oksidansa. Pri određenim uslovima, količina izdvojene toplote u jedinici vremena je veća od količine odvedene toplote, što dovodi do paljenja sulfida. Temperatura paljenja zavisi od više faktora, a prije svega od fizički-hemijskih osobina sulfida (defektnosti strukture, veličine zrna, stanja površine, specifične toplote, provodljivosti, gustine), kao i od osobina oksida koji nastaje.
         Ukoliko sulfid ima veću koncentraciju defekata, utoliko se proces oksidacije lakše odvija, što je i slučaj kada su zrna sulfida mala, jer se paljenje sulfida ostvaruje na nižim temperaturama. Međutim, ukoliko je specifična toplota i gustina sulfida veća, paljenje se ostvaruje na višim temperatutama.

        Sa stanovišta mehanizma, proces se odvija u više stadijuma, a kao minimum zastupljeni su sledeći:

· prenos oksidansa (kiseonika) iz gasne faze do površine sulfida;

· adsorpcija oksidansa na površini sulfida ili produkta oksidacije;

· hemijska reakcija oksidacije sulfida;

· difuzija anjona i katjona kroz sulfid ili produkat do reakcione zone;
· desorpcija obrazovanog gasnog produkta.

Većina od ovih stadijuma se sastoji iz više podstadijuma što proces čini još složenijim.
Metalurške troske
Funkcije troske
Svi pirometalurški procesi dobijanja i rafinacije metala odvijaju se u složenim sistemima u kojima se pored kamenca ili metala stvara i troska. Ona predstavlja sistem velikog broja prostih i složenih komponenata, a najčešće je to rastop oksida različitog porijekla, a u nekim slučajevima mogu biti prisutne i druge komponente. U procesu dobijanja kamenca ili metala, troska egzistira kao samostalna faza, zahvaljujući njenoj maloj rastvorljivosti i manjoj gustini od kamenca i metala.

Iako u većini slučajeva troska predstavlja sporedan produkat, odnosno čak i otpadni produkat metalurške proizvodnje, ona ipak ima vrlo važne tehnološke funkcije i to:

        - u velikom broju slučajeva služi kao regulator odvijanja hemijskih reakcija na stranu oksidacije ili redukcije pojedinih elemenata,

  - stvara uslove za izdvajanje štetnih primjesa iz metala,

  - obezbeđuje neophodnu brzinu predaje toplote metalnom rastopu,

  - odvaja metalnu fazu od gasne i ne dopušta kontakt gasa sa metalom,

  - adsorbuje nemetalne uključke iz metalne faze.

Sve ovo ne iscrpljuje funkcije troske pri metalurškim procesima, ali u dovoljnoj meri ukazuje na važnost osobina troske za pravilno odvijanje nekog metalurškog procesa. Zato navedene funkcije, troska može ostvariti samo sa određenim fizičko-hemijskim osobinama kao što su:

- toplotna provodljivost, koja obezbeđuje brzinu zagrijavanja metalne kupke,

    - viskozitet, koji utiče na kinetiku procesa u kojima troska učestvuje kao reagujuća materija,

    - površinski napon, od čije vrijednosti zavisi proces adsorpcije nemetalnih
uključaka.

Promjenom sastava i osobina troske može se u širokim granicama regulisati brzina i način odvijanja procesa. Zato jedan od osnovnih zadataka pri odvijanju procesa je upravo dobijanje troske optimalnog sastava, što obezbeđuje i dobijanje metala određenog sastava.
Hemijski i minerološki sastav troske.
Nezavisno od načina dobijanja, troska se kako je već rečeno u osnovi sastoji od različitih oksida, manje količine sulfida, a u nekim slučajevima prisutni su karbidi i fluoridi. Ovo potvrđuje i hemijski sastav troske dobijene različitim postupcima u metalurgiji, a koji je dat u tabeli 2.
Tabela 2 Hemijski sastav troske nekih metalurških procesa
	
	PROCES
	Komponenta (%)

	
	
	SiO2
	CaO
	FeO
	Al2O3
	MgO
	S

	1

	Topljenje Cu-koncentrata u plame-nim pećima
	33-50
	2-12
	34-45
	5-8
	0,5-2,0
	-0,7

	2
	Topljenje oksidnih Ni-ruda u šahtnim pećima
	40-45
	16-22
	14-20
	6-9
	3-10
	-0,5

	3
	Topljenje Pb-aglomerata u šahtnim pećima
	18-25
	6-20
	23-38
	3-6
	0,5-1,0
	1,0-1,5

	4.
	Konvertorovanje bakrenca
	18-28
	1-3
	65-70
	1-5
	0,5-1,0
	0,5-2,0

	5
	Dobijanje gvožđa u visokoj peći
	32-38
	38-48
	0,5-1
	8-18
	1-6
	1-4


Oksidi koji ulaze u sastav troske mogu biti:

· bazni: CaO, MgO, FeO, MnO, CrO, Na2O i drugi;

· kiseli: SiO2, TiO2, P2O5, V2O3, WO3, MoO3;

· amfoterni: Al2O3, Fe2O3, Cr2O3.

Termin kiseli i bazni oksid potiče od oksida koji pri rastvaranju daju baze ili kiseline. Prema elektronsko koordinacionoj teoriji kiselina se smatra materijom čije čestice mogu primiti elektronski par stvarajući koordinacionu vezu, a baza se smatra materijom čije čestice mogu dati taj par, odnosno baza predstavlja donor, a kiselina akceptor elektronskog para.

Prema tome, zavisno koji oksid preovlađuje u trosci one se dijele na kisele i bazne. Kisele troske predstavljaju rastop oksida u kojima je sadržaj SiO2 i Al2O3 manji od oko 40%. Kiselost i baznost troske u literaturi se određuje stepenom kiselosti, odnosno stepenom baznosti.

Drugi kriterijum na osnovu kojeg se troske mogu podijeliti je njihova reduktivna ili oksidativna sposobnost. Troske koje sadrže znatne količine FeO imaju oksidacione osobine i obrnuto.

Sa minerološkog aspekta od velikog broja minerala koji ulaze u sastav troske oko 70% čine silikati i alumosilikati, a ostalo su spineli, slobodni oksidi i drugi minerali:

      - od silikata najviše su prisutni: 2CaO . SiO2; CaO . SiO2; 2MgO . SiO2; 2FeO . SiO2; CaO . MgO . SiO2; 2MgO . FeO . SiO2;

· od alumosilikata: CaO . Al2O3 . SiO2; 2CaO . Al2O3 . SiO2;

· od spinela: MgO . Fe2O3; 2CaO . Fe2O3; FeO . Cr2O3; MgO . Cr2 O3;

· od slobodnih oksida: CaO; FeO; MnO; MgO;

· od ostalih minerala: fosfiti: 3CaO . P2O5; 3FeO . P2O5;
· od sulfida CaS; MnS; FeS; MgS.

Pored navedenih javljaju se i jedinjenja sa četiri i više komponenata, koje su najčešće silikatnog i alumosilikatnog tipa.

Prema tome, troske po svom minerološkom sastavu prije svega pripadaju silikatnim sistemima.
Osobine troske
Fizičko hemijske osobine troske u znatnom stepenu određuju kvalitet dobijenog metala i proizvodnost procesa, a usko su povezane sa sastavom i strukturom troske. Osnovne osobine troske su: površinski napon, viskozitet, električna i toplotna provodljivost, gustina, bazicitet, oksidaciona sposobnost itd.

Reakcije u sistemu metal-troska
Proces uzajamnog dejstva tečnog metala i rastopa troske ima veliki značaj sa stanovišta proizvodnosti procesa i kvaliteta metala. Imajući u vidu da je troska jonski rastop, to uzajamno dejstvo između metala i troske prodstavlja skup oksidaciono-redukcionih reskcija, koje imaju elektrohemijski karakter. U ovom dijelu razmotriće se osnovne termodinamičke i kinetičke zakonitosti određenih procesa koji se najčešće odigravaju u sistemu metal-troska.

Oksidacija primjesa

Ovaj proces je zastupljen pri oksidaconoj rafinaciji metala, koja se koristi za dobijanje čelika i niza obojenih metala (Cu, Ni, Pb itd). Pri oksidacionoj rafinaciji metala, prvo dolazi do djelimične oksidacije rastopa metala sa kiseonikom slobodnim ili vezanim, a zatim kiseonik osnovnog metala predaje kiseonik primjesama rastvorenim u metalu, pri čemu se stvara oksid primjese, koji se prevodi u trosku, ili u gasnu fazu, ako se u procesu obrazuje gasni produkat.

Proces predaje kiseonika od oksida do primjesa je difuzionog karaktera i može se ostvariti pomoću različitih mehanizama. Ako se oksid osnovnog metala ne rastvara u metalu, to se proces predaje kiseonika ostvaruje na granici površine diobe faza troska-metal. Ukoliko se oksid osnovnog metala rastvara u metalu, to se reakcija odvija u cijeloj zapremini.
Mehanizam i kinetika oksidacije primjesa
Opšta reakcija oksidacije primjesa u metalu pomoću troske može se predstaviti sledećom jednačinom

            [Me'J + (MeO) = [MeJ + (Me'O)

gdje je Me - osnovni metal, a Me' - primjesa.
Mehanizam i kinetika oksidacije primjesa
        Proces oksidacije primjesa je heterogenog karaktera i odvija se na granici diobe faza metal-troska, a sastoji se iz sledećih stadijuma:

· difuzija jona osnovnog metala i atoma metala primjesa do granice metal-troska;

· adsorpciono-hemijski akt koji se sastoji u razelektrisanju jona osnovnog metala i jonizaciji primjesa;

· difuzija produkata reakcije – atoma osnovnog metala i metala primjesa od reakcione površine u obje faze.

Odsumporavanje tečnog metala troskom
Sumpor kao primjesa u metalima i legurama obično ima negativan uticaj na njihove osobine, a prije svega na plastičnost, koroziju i električne osobine. Iz tih razloga, se javlja neophodnost njegovog uklanjanja u svim stadijumima metalurške proizvodnje. Najefikasnije uklanjanje se postiže u kontaktu metal rastopljena troska, što je posebno izraženo pri dobijanju čelika.

Termodinamika procesa

Sumpor se neograničeno rastvara u tečnom željezu, dok elementi prisutni u željezu imaju različit uticaj na rastvorljivost sumpora. U tom smislu elementi se dijele u tri grupe:

· prvu grupu čine Co, Ni, W, koji ne utiču na rastvoljivost sumpora, jer imaju
manji afinitet prema sumporu od željeza;

· drugu grupu čine Ca, Mg, Ba, koji imaju veći afinitet prema sumporu od željeza i koji imajupozitivan uticaj na proces odsumporavanja;

· treću grupu čine Si, C, P, Al, koji sa Fe grade različita jedinjenja, čime smanjuju koncetraciju "slobodnog" željeza, a time i rastvoljivost sumpora.

Na slika 12 dat je uticaj različitih elemenata na koeficijenat aktivnosti sumpora u željezu na 1873 K.
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Slika 12. Uticaj različitih elemenata na koeficijent aktivnosti sumpora u tečnom željezu na 1873K
Dezoksidacija metala
Poslije završenog procesa uklanjanja primjesa pri oksidacionoj rafinaciji, rastopljeni metal sadrži veću količinu kiseonika, što negativno utiče na njegove fizičko-hemijske osobine. Iz tih razloga osnovni zadatak završenog perioda tretmana tečnog metala, je uklanjanje viška kiseonika, a to se postiže procesom dezoksidacije. Prema tome, dezoksidacija metala je proces uklanjanja kiseonika iz rastopljenog metala do određene granice, pomoću drugog elementa - dezoksidansa.

Kao produkat dezoksidacije najčešće se dobija nerastvorni oskid metala koji isplivava na površinu tečnog mctala.

Termodinamika procesa
Proces dezoksidacije metala u opštem slučaju se može predstaviti sledećom reakcijom

x/y [Me] + [O] = 1/y (Mex Oy)

gdje je: Me dezoksidacioni element (dezoksidans)
Za uspješno odvijanje procesa dezoksidacije, pored navedenog, neophodno je da dezoksidans ispuni sledeće uslove:

·  dezoksidans mora imati veći afinitet prema kiseoniku od metala koji se de-
zoksidiše;

·  neophodno je da se dezoksidans rastvara u metalu;

·  nije poželjno da dezoksidans stvara gasovite produkte;

·  poželjno je da ostatak dezoksidansa u metalu ne pogoršava njegove osobine;

·  neophodno je da se produkat dezoksidacije ne rastvara u metalu

Proces dezoksidacije je posebno važan pri dobijanju čelika. 
7. Hidrometalurški procesi
Proces luženja
Luženje kao prvi proces u tehnološkoj šemi prerade mineralnih sirovina hidrometalurškim postupkom, predstavlja selektivno prevođenje jedne ili više komponenti iz polazne sirovine u rastvor uz korišćenje različitih reagenasa. To je heterogeni proces u kome učestvuju najmanje dvije faze (čvrsta i rastvor), a ukoliko se radi o luženju nehomogenih supstanci (ukoliko se pri luženju stvara čvrsti produkat, ili ukoliko u procesu učestvuje gasni ili čvrsti reagens) broj faza je veći.

U zavisnosti od karaktcra fizičko-hemijskih procesa koji se odvijaju pri luženju razlikuje se:

· "fizičko" rastvaranje, gdje se ne odvijaju hemijske reakcije, i pri kome se korisna komponenta prevodi u rastvor u obliku koji egzistira u polaznoj supstanci,
· luženje sa učešćem hemijskih reakcija, gdje korisna komponenta koja se nalazi u polaznoj sirovini u obliku slabo rastvornog jedinjenja prelazi u rastvoran oblik uz dodatak nekog reagensa.

Termodinamika procesa luženja
Ukoliko je prevođenje korisne komponente u rastvor rezultat hemijske reakcije koja se odvija pri luženju, mogućnost odvijanja reakcije, koja obezbjeđuje potpuni prelazak korisne komponente u rastvor sa minimalnim učešćem reagenasa, određuje se na osnovu promjene Gibbs-ove energije reakcije ili vrijednosti konstante ravnoteže. Spontano odvijanje reakcije luženja praćeno je smanjenjem Gibbs-ove energije reakcije. Ukoliko je pad Gibbs-ove energije veći, utoliko je potpunije odvijanje reakcije luženja.

Pored karakteristika supstance koja se luži, veliki uticaj na pokazatelje, kako termodinamičke tako i kinetičke imaju osobine reagenasa (rastvarača). Pored osnovne osobine da dobro rastvara supstancu metala koji se luži, rastvarač mora imati i selektivno dejstvo, tj. da što manje rastvara supstance jalovine.


Za luženje se obično upotrebljavaju vodeni rastvori kiselina, baza i soli. Izbor rastvarača u svakom konkretnom slučaju određuje se na bazi osobina supstance koja se rastvara, osobina jalovine i njihovog kvantitativnog odnosa. Tako na primjer, izbor kiselog rastvarača je neracionalan ako jalovina sadrži bazno jedinjenje i obrnuto.
Mehanizam procesa luženja
Mehanizam procesa luženja je određen strukturom, sastavom i karakterom veza u supstanci koja se rastvara, kao i fizičko-hemijskim osobinama rastvarača. Po karakteru reakcija između rastvarača i supstance koja se rastvara, kako je već rečeno rastvaranje može biti "fizičko" i rastvaranje sa učešćem hemijskih reakcija -luženje.

U procese rastvaranja sa učešćem hemijskih reakcija spadaju:

· reakcije izmjene;

· oksidno-redukcione reakcije;

· reakcije praćene stvaranjem kompleksa.

Luženje sa učešćem reakcija izmjene se javlja u tri varijante:

1.
Luženje metalnog oksida sa kiselinama, bazama ili solima pri čemu nastaje lako rastvorna supstanca
MeO+H2SO4 = MeSO4+H2O
2. Luženje teško rastvornih jedinjenja pri čemu anjon korisne supstance prelazi u gasnu fazu

MeS+H2SO4 = MeSO4+H2S
3. Luženje korisne supstance sa rastvorom drugog metala pri čemu nastaje rastvorna so korisne supstance i nerastvorno jedinjenje drugog metala

 Me'S(č) + Me"SO4(r) = Me'SO4(r) + Me"S(č)
Luženje sa odvijanjem oksidno-redukcionih reakcija se takođe javlja u više varijanti:
  1.
Luženje praćeno sa oksidacijom metala.
a)
Oksidacija metala na račun reakcije vodonikovih jona iz sistema
Me+H2SO4 = MeSO4+H2
b)
Oksidacija metala na račun kiseonika iz vazduha
Me+H2SO4 + 1/2O2 = MeSO4+H2O
c)
Oksidacija metala pomoću soli drugog metala
Me' + Me2" (SO4)3 = Me'SO4
2.
Luženje praćeno sa oksidacijom anjona. Prisutno je pri prevođenju težko rastvornog jedinjenja u rastvor oksidacijom anjona sa kiseonikom na povišenim pritiscima u autoklavima.

MeS + H2SO4 + 1/2O2 = MeSO4 + H2O + S
3.
Luženje praćeno redukcijom metala.Koristi se pri prevođenju metala iz viževalentnog u niže valentno stanje.

Primjer:
3CuO + 2FeCl2 = CuCl2 + 2CuCl + 2Fe(OH)3
Postupci za luženje
Luženje kao proces pri kojem se korisna komponenta prevodi u rastvor izvodi se skoro u svim slučajevima kontinuirano. Uređaji za luženje mogu biti različiti kako po obliku tako i po veličini što zavisi od vrste i uslova luženja.

U odnosu na mjesto i način izvođenja luženja postoji više metoda i to:
· podzemno luženje, izvodi se na samom rudnom ležištu, prirodnom cirkulacijom vode u prisustvu vazduha ili vještačkim zalivanjem ležišta.

· luženje na gomilama izvodi se isto kao i podzemno luženje, vještačkim polivanjem što jevtinijim rastvorima velikih gomila rastresite rude.

  -luženje u sudovima koje može biti perkolaciono ili agitaciono.


Perkolaciono luženje se izvodi tako što rastvor prolazi kroz sloj materijala koji se rastvara i koji je postavljen u sudu sa perforiranim dnom i koji je nepomičan. Ovo luženje može biti periodično i metodično. Kod periodnočnog luženja ruda ostaje u kontaktu do kraja luženja, pri čemu se u toku procesa ne dodaje svježi rastvor, dok kod metodičnog perkolacionog luženja ruda se sukcesivno podvrgava tretiranju sa rastvorom različite koncentracije.

Agitaciono luženje se izvodi kod usitnjenih materijala sa stalnim miješanjem pulpe. Postoji periodično agitaciono luženje, koje se izvodi na taj način što se u agitator unosi ruda i rastvor, gdje se pod određenim uslovima za određeno vrijeme nalaze u uzajamnom dejstvu. Zatim, kontinuirano agitaciono luženje koje može biti istosmjerno i luženje sa suprotnim tokom. U slučaju agitacionog luženja veća je brzina i stepen izluženja u odnosu na perkolaciono. Ono se može izvesti pod normalnim uslovima i pod povišenim pritiscima i temperaturama u autoklavima. Luženje u autoklavima se odlikuje sledećim karakteristikama:

1.
Zagrijavanje sistema u autoklavu pruža mogućnost za izvođenje procesa luženja na nekoliko stotina stepeni Celzijusa što ispoljava sledeće efekte:

· povećava brzinu odvijanja glavnih hemijskih reakcija koje se pod normalnim uslovima odvijaju zanemarljivo malom brzinom;

· omogućava odvijanje reakcija u željenom pravcu sa velikim stepenom prevođenja korisne komponente u rastvor;

· dovodi do promjene termodinamičkih veličina obrazovanja mnogih jedinjenja, a time i mehanizma procesa;

· utiče različito na rastvorljivost jedinjenja istog tipa različitih metala, čime omogućava selektivno luženje, odnosno odvajanje pojedinih metala koji se nalaze sa glavnim metalom.

2.  Povećanjem parcijalnog pritiska moguće je postići visoke koncentracije gasovitih reagenasa u vodenim rastvorima čime se stvaraju uslovi za učešće tih gasova u samom procesu.

3.  U većini slučajeva smanjen je broj tehnoloških faza u odnosu na postupke tretiranja sirovine pod normalnim uslovima, što skraćuje vrijeme trajanja čitave tehnologije i povećava kapacitet postrojenja.

4.  Pri autoklavnom luženju agresivnost upotrebljenih reagenasa znatno dolazi do izražaja pa se u odnosu na izradu autoklava postavljaju strožiji zahtjevi, nego kod izrade aparata za luženje pod normalnim uslovima, što poskupljuje tehnologiju procesa i to je i nedostatak procesa.

Osnovi procesa obogaćivanja i prečićavanja rastvora
Rastvori koji se dobijaju luženjem različitih metalnih sirovina su po svom sastavu takvi, da se iz njih direktno ne može dobiti čisti metal, ili neko jedinjenje toga metala bez prethodne pripreme. Neophodnost pripreme, nameće mala koncentracija korisne komponente i prisustvo različitih primjesa u rastvoru. Priprema rastvora najčešće obuhvata procese obogaćivanja i prečišćavnja rastvora.

Kao procesi obogaćivanja i prečišćavanja rastvora danas se najviše koriste ekstrakcija tečnost-tečnost i jonska izmjena, a ređe procesi uparavanja i hemijskog taloženja primjesa.

Osnovne karakteristike procesa ekstrakcije i jonske izmjene su:
· širok izbor ekstrakcionih sredstava i jonoizmjenjivačkih smola;

· velika selektivnost prema određenoj vrsti jona;

· visok stepen obogaćivanja i

· jednostavnost uređaja u kojima se odvija proces.

Ekstrakcija tečnost-tečnost
Ekstrakcija tečnost-tečnost je proces, koji se zasniva na prevođenju supstance iz jedne tečne faze u drugu, koje se međusobno ne miješaju. Jedna od faza je najčešće vodena, a druga organska materija koja se ne miješa sa vodenom fazom.
Pored uslova da se tečnosti međusobno ne miješaju, za uspješno odvijanje procesa ekstrakcije je neophodno, da se materija koja se izdvaja dobro rastvara u obje faze. Ovaj uslov je teško obezbijediti iz razloga, što materija koja se dobro rastvara u vodenoj (polarnoj) fazi, obično ne rastvara u organskoj (nepolarnoj) fazi. Da bi se to izbjeglo, materija koja se izdvaja obično se prevodi u složeno jedinjenje, koje ima kako polarne tako i nepolarne grupe.
Proces izdvajanja metalnih jedinjenja i metala iz vodenih rastvora
Rastvor dobijen luženjem polazne sirovine, poslije obogaćivanja odlazi na tretman u cilju izdvajanja korisne komponente (metalnog jedinjanja ili metala) a što se postiže na više načina.

Procesi koji sc najviše koriste za izdvajanje metalnih jedinjenja i metala su:

· kristalizacija iz rastvora;

· taloženje teškorastvornih jedinjenja;

· taloženje metala redukcijom sa gasovima;

· cementacija i

· elektrolitičko izdvajanje metala.

Koji će se od navedenih procesa primijeniti za izdvajanje metalnog jedinjanja ili metala zavisi od niza faktora, a prije svega od sastava rastvora, osobina hemijskih jedinjenja koja mogu da obrazuju metali prisutni u rastvoru, od oblika u kome se metal izdvaja iz rastvora za dalju preradu, kao i od tehno-ekonomskih pokazatelja.

Osnovi procesa kristalizacije iz rastvora
U hidrometalurgiji obojenih i rijetkih metala kristalizacija se koristi za izdvajanje metala u vidu soli, za razdvajanje clemenata (bliskih po osobinama) putem frakcione kristalizacije i za prečišćavanje rastvora od primjesa.

Proces kristalizacije iz rastvora jc složenog karaktera i sastoji se od nekoliko stadijuma:

· obrazovanja prezasićenog rastvora;

· stvaranja centara kristalizacije i

- rasta centara kristalizacije i njihovog prelaska u kristale odredenog geometrijskog oblika.

Termodinamika kristalizacije iz vodenog rastvora, odnosno uslovi ravnoteže kristal-rastvor se određuju na osnovu dijagrama rastvorljivosti. U većini slučajeva pri kristalizaciji iz rastvora uticaj pritiska se može zanemariti, pa se broj nezavisno promjenljivih koje definišu stanje ravnoteže određuje po Gibbs-ovom pravilu faza koje u tom slučaju glasi F=k-p+1. Ukoliko je broj faza i komponenti jednak, u tom slučaju ravnoteža u sistemu čvrsta faza - rastvor je funkcija temperature, odnosno rastvorljivost se najčešće predstavlja u funkciji temperature. Pri kristalizaciji iz rastvora koji sadrži jedno jedinjenje sistem je dvokomponentan nezavisno do broja kristalnih hidrata koji se obrazuju. Tako na primjer u sistemu Cu-H2O egzistira pet različitih jedinjanja: CuSO4; CuSO4. H2O; CuSO4 . 3H2O; CuSO4 . 5H2O i H2O, ali je broj komponcnata dva, jer se sva jedinjenja obrazuju po reakciji:
CuSO4 + nH2O = CuSO4 . nH2O

Proces cementacije
Cementacija je proces izdvajanja metala iz rastvora, pomoću drugog metala koji ima elektronegativniji elektrodni potencijal od metala koji se izdvaja. Prema tome, proces je zasnovan na elektrohemijskoj reakciji. 
Cementacija kao proces sc najčešće koristi za izdvajanje metala iz rastvora, kao i za prečišćavanje rastvora osnovnog metala od primjesa.

Mehanizam i kinetika procesa
Mehanizam procesa cementacije se objašnjava na osnovu kinetičke teorije elektrodnih procesa. Ako se komad metala cementatora stavi u rastvor koji sadrži jone elektropozitivnijeg metala, tada nastaje izmjena jona metala, pri čemu se stvaraju djelovi pokriveni izdvojenim metalom - katodni djelovi i djelovi gdje se odvija suprotan proces, odnosno jonizacija metala - anodni djelovi.

Katodni djelovi prvenstveno nastaju na mjestima, gdje se nalaze atomi sa najvećim elektrodnim potencijalom. Poslije obrazovanja katodnih djelova, taloženje metala prvenstveno se odvija na tim mjestima, jer je energetski najpovoljnije pošto nije potrebna energija za obrazovnaje centara nove faze.

Proces cementacije se sastoji iz dva stadijuma i to:
· prenosa jona do katodne površine i njihov odvod od katodne površine kroz difuzioni sloj;

· elektrohemijski preobražaj, odnosno razelektrisanje jona na katodnim djelovima i jonizacija atoma na anodnim djelovima.

Elektrohemijski preobražaj se odvija kroz više međustadijuma. Tako katodni proces obuhvata dehidrataciju i sorpciju jona metala, razelektrisanje jona i obrazovanje atoma, obrazovanje centara kristalizacije i stvaranje kristalne rešetke metala koji se izdvaja. Anodni proces obuhvata jonizaciju atoma metala cementatora, hidrataciju sorbovanih jona i njihovu desorpciju i difuziju jona od površine u zapreminu rastvora.

Brzina procesa cementacije određena je brzinom limitirajućeg stadijuma i ona zavisi od veličine i karaktera elektrodne polarizacije, koja predstavlja pomjeranje potencija elektrode od ravnotežne vrijednosti uslijed prolaska struje kroz galvanski element. Pojava polarizacije se objašnjava time, što je odvod elektrona od anode i dovod na katodu mnogo brži od elektrodne reakcije i od difuzionog procesa dovoda i odvoda jona. Pri katodnoj polarizaciji dovod elektrona ima veću brzinu od brzine razelektrisanja katojona pa koncentracija negativnog naelektrisanja pomjera potencijal u negativnu stranu. Pri anodnoj polarizaciji brzina prelaska jona u rastvor je manja od brzine odvoda elektrona, što uslovljava pomjeranje potencijala prema pozitivnim vrijednostima.

8. Osnovi elektrometalurških postupaka

Metali su dobri provodnici električne struje i nazivaju se još i provodnicima prve vrste. Vodeni rastvori i njihive soli takođe provode struju i nazivaju se elektroliti. Elektroliti su provodnici druge vrste i karakterišu se time što je prolaz električne struje uvijek vezan za transport i hemijsku promjenu supstance. Tok električne struje kroz elektrolitre predstavlja usmjereno kretanje pozitivno i negativno naelektrisanih čestica koje nazivamo jonima.

Pod pojmom elektrolize podrazumijeva se proces razlaganja elektrolita pod dejstvom jednosmjerne struje.

Da bi se kroz elektrolit propustila jednosmjerna struja, potrebno je dovesti struju određene jačine i određenog napona. Dovođenje struje najčešće se ostvaruje preko ravnih metalnih površina (za slučaj rastvora) ili ujednačenih blokova (za slučaj rastopa) koje se nazivaju elektrode.

Elektroda vezana za pozitivan pol izvora jednosmjerne struje naziva se anoda, a druga, koja je vezana za negativni pol izvora, zove se katoda.

Pozitivno naelektrisani joni pri elektrolizi bivaju privučeni ka negativnoj elektrodi – katodi, pa se zbog toga nazivaju katjoni, a negativno naelektrisane jone privlači pozitivna elektroda – anoda te se zbog toga nazivaju anjoni.
Elektrohemija proučava rastvore elektrolita, njihove osobine, primjenu i sve vrste fizičko-hemijskih reakcija u kojima učestvuju joni . Poznato je da sve supstance imaju osobinu da prevode električnu struju u većoj ili manjoj mjeri. One supstance koje dobro provode električnu struju zovu se provodnici, a one koje slabo provode el. struju zovu se izolatori. Ne postoji oštra granica između provodnika i izolatora, ali se mogu upoređivati. Na primjer, srebro (Ag) je 1024 puta bilji provodnik od parafina koji se svrstava u izolatore. Provodnici se dijele u dvije grupe:

· prvu grupu čine elektronski provodnici. Oni provode električnu struju fizičkim putem preko elektrona (metali).

· Drugu grupu provodnika čine elektroliti i oni prenose struju putem naelektrisanih čestica koje se zovu joni. Ove čestice u električnom polju se kreću usmjereno, tako što se pozitivne čestice kreću ka negativnoj elektrodi, a negativne čestice ka pozitivnoj elektrodi.

Sve zajedno, elektrolit, obje elektrode i posuda u kojoj je smješten elektrolit sa elektrodama, naziva se ćelija za elektrolizu.

U procesu elektrolize, na katodi se vrši proces redukcije privučenih katjona a na anodi oksidacija anjona, što na primjeru elektrolize rastvora ZnSO4 ima oblik:

- na katodi – redukcija:

                Zn2+ + 2e = Zn, i

- na anodi – oksidacija:

             SO42- + H2O = H2SO4 + 0.5 O2 + 2e.

Na sledećoj slici šematski je prikazana ćelija za elektrolizu i elektrolitičko dobijanje metala iz rastvora.
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Slika 13. Šematski prikaz ćelije za elektrolitičko dobijanje metala iz rastopa soli

Gore navedene reakcije koje se odvijaju na elektrodama kada se kroz elektrolit propusti jednosmjerna struja, dovode do dobijanja određene količene metala na katodi. Ovo dobijanje metala na katodi uslovljeno je određenom potrošnjom električne energije. Kakva zavisnost postoji između količine supstance koja se taloži na katodi i količine elektriciteta koja se propusti kroz ćeliju, pokazao je Faradej (1834g.) koji je definisao zakone nazvane njegovim imenom Faradejevi zakoni. Ovi zakoni su osnovni zakoni elektrohemije, a sa ovim i osnovni zakoni elektrohemijskog načina dobijanja metala kako iz rastvora, tako iz rastopa soli.

Prvi Faradejev zakon elektrolize glasi: količina supstance koja je reagovala na elektrodi upravo je proporcionalna količini elektriciteta propuštenoj kroz granicu faza elektroda – elektrolit.

Drugi Faradejev zakon glasi: za reagovanje jednog mola bilo koje supstance na elektrodi potrebna je ista količina elektriciteta jednaka Faradejevoj konstanti (oznaka F):

                         1F = 96487.0  C/mol = 26.81 Ah/mol.

Faradejevi zakoni su najegzaktniji prirodni zakoni.

Oba faradejeva zakona mogu da se predstave sledećim izrazom:

                      m = M/nF * Q

gdje je:

m – količina dobijene supstance,

M – molska masa supstance koja se izdvaja,

F – Faradejeva konstanta,

Q – količina elektriciteta,

N – broj elektrona.

Galvanizacija
       Galvanizacija predstavlja proces elektrolitičkog nanošenja metalnog sloja na metalne i nemetalne materijale i tako stvaranje metalne (galvanske) prevlake koje zaštićuju površine materijala koji je nepostojen u datoj sredini.
       Metal koji se nanosi kao zaštitna prevlaka otporniji je na uticaj sredine od materijala na koji se nanosi. Kao zaštitne prevlake uglavnom se upotrebljavaju obojeni metali i njihove legure (bakar, cink, nikal, kalaj, srebro, zlato, mesing, legure kalaja, platinski metali i njihove legure). Gvožđe i čelik se najčešće zaštićuju metalnim prevlakama.
       Kroz rastvor elektrolita koji sadrži jone metalne prevlake propušta se jednosmjerna struja niskog napona. Negativan pol (katoda) predstavlja predmet na koji se nanosi zaštita, a pozitivan pol (anoda) je uglavnom od metala kojim se vrši galvanska zaštita.
       Pod dejstvom jednosmjerne struje, pozitivno naelektrisani joni metala kojim se zaštićuje kreću se ka katodi, na njoj se redukuju i talože na površini (predmetu) na koju se nanosi zaštita. Na anodi metal se oksidiše, prelazi u jone uz otpušzanje elektrona, pri čemu se koo struje zatvara.

Kvalitet glvanskih prevlaka zavisi od sastava elektrolita i uslova galvanizacij: temperature elektrolita, gustine struje i pripreme površine koja se zaštićuje. Galvanskim postupkom nanose se prevlake bakra, nikla, kadmijuma, hroma.

Prevlake  od bakra, nikla, hroma
        Prevlake od bakra. Poznate su galvanske prevlake od čistog bakra, kao iprevlake od legura bakra (mesing, bronza, legura zlato-bakar).

         Za dobijanje prevlake od bakra upotrebljavaju se kao elektroliti kiseli i cijanidni rastvori bakarnih soli sa odgovarajućim dodacima.
         Prevlake od bakra su porozne. Bakar izložen vazduhu tamni, prevlake od bakra ne zadržavaju dugo svoju sjajnu površinu, pa nisu pogodne ni kao ukrasne prevlake. Pri elektrolitičkom taloženju, bakar pokazuje svojstvo da dobro srasta za površinu drugog metala, a kako se može glačati do visokog sjaja, to se prevlake od bakra koriste kao međusloj, odnosno podloga za nanošenje drugih prevlaka. 

Prevlake od nikla. Svojstva nikla omogućavaju da se doniju prevlake željenog kvaliteta, od crnih, mat, polusjajnih, do ogledalasto sjajnih. Ove prevlake koriste se kao zaštita od korozije i za ukrašavanje.

Kao elektroliti upotrebljavaju se soli nikla (nikal-sulfat, nikal-hlorid) i drugi dodaci. Ove prevlake nanose se na djelove od gvožđa i čelika, bilo preko među sloja ili direktno (automobilski djelovi, medicinski instrumenti).
         Prevlake od nikla obično su porozne , njihova poroznost zavisi od debljine prevlake i uslova po kojima su dobijene. Čista prevlaka nikla se ne nanosi, već se u nizu slučajeva upotrebljavaju višeslojne prevlake (bakar-nikal-hrom).

         Prevlake od hroma. Hrom se na vazduhu prevlači slojem hrom (III) - oksida koji je postojan na vazduhu i ima elestična svojstva.

Prevlake od hroma su porozne. Da bi predstavljale dobru zaštitu od korozije, nanose se na među sloj bakar-nikal. Elektrolit za hromiranje je hromna kiselina. Anoda je nerastvorna (olovo), a katoda je predmet na koji se nanosi prevlaka.
Korozija
      Korozija predstavlja nepoželjno razaranje materijala koje nastaje usled fizičko-hemijskog djelovanja materijala i spoljne sredine. Korozija metala je spontani proces pri kome metali prelaze u jedinjenja u kojima se najčešće nalaze u prirodi. Usled dejstva korozije metalne površine se razaraju.

       Korozija je posledica hemijskih ili elektrohemijskih procesa koji nastaju na granici između metala i sredine koja ga okružuje. Uglavnom je najčešće izazivaju ovi uzroci: atmosferski uticaji, elektroliti, gasovi i drugo.

       Hemijska korozija metala nastaje na visokim temperaturama, pri čemu ne dolazi do kondezovanja vodene pare iz gasne sredine koja okružuje metal. Izazivaju je vodonik-sulfid, sumpor-dioksid, azot-dioksid, ugljen-monoksid, ugljen-dioksid idr. Ovaj vid korozije poznat je pod imenom gasna korozija. Hemijsku koroziju izazivaju i tečnosti koje nisu elektroliti (benzin, nafta, ulje i dr.)

       Hemijska korozija odvija se u dvije faze. U prvoj fazi na površini metala obrazuje se makromolekulska skrama, a u drugoj fazi korozija prodire kroz obrazovanu skramu u dubinu metala (rđanje gvožđa).

       Elektrohemijska korozija javlja se kada su metali u dodiru sa elektrolitima, tj. kada postoje uslovi za nastajanje lokalnih galvanskih spregova. Ovoj koroziji najčešće podliježu metalne konstrukcije sastavljene iz dva ili više metala. Na koroziju metala utiče prisustvo vlage, pa voda u vodu tanke skrame po površini metala služi kao sredina u kojoj se odvijaju elektrohemijski procesi identični procesima u galvanskim spregovima.

Posmatrajmo metalnu konstrukciju sastavljenu od gvožđa i cinka i gvožđa i kalaja
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Slika 14. Korozija metalnih djelova

       Metalni dio konstrukcije sastavljen od gvožđa i cinka u dodiru sa elektrolitom koji obrazuju vlaga i rastvoreni gasovi iz atmosfere, stvaraju lokalni galvanski spreg, u kome je gvožđe jedna elektroda a cink druga. Pošto je cink elektropozitivniji metal otpušta elektrone i prelazi u jonsko stanje (Zn2+). Elektroni se kreću ka gvožđu kroz cink. Na površini gvožđa vodonikovi joni primaju elektrone i izdvaja se elementarni vodonik. Cink se ponaša kao anoda a gvožđe kao katoda. Cink je reaktivniji metal, rastvara se i prelazi u jonsko stanje, odnosno korodira: Zn = Zn+ + 2e- . Vodonok se izdvaja na manje reaktivnom elementu gvožđu: 2H+ +2e- = H2. 
       Kod galvanskog sprega gvožđe-kalaj, gvožđe je elektropozitivniji metal, rastvara se i prelazi u jonsko stanje, a vodonik se izdvaja na kalaju. U lokalnom galvanskom elementu koji nataje pri dodiru sa vlagom, gvožđe se ponaša kao anoda (korodira), a kalaj kao katoda (zaštićen je od korozije). Elektrodni procei predstavljaju se jednačinama:
Fe = Fe2+ + 2e-
2H+ + 2e- = H2
       Znači kod lokalnih galvanskih elemenata, elektropozitivniji metal predstavlja anodu (negativni pol) i korodira. Metal manje elektropozitivnosti predstavlja katodu (pozitivan pol) i zaštićen je od korozije.
Osnovna karakteristika procesa korozije metala je da počinje na površini, pa se brže ili sporije širi u dubinu pri čemu dolazi do promjene sastava metala i njegovih svijstava.
U zavisnosti od načina napadanja metalnih površina, korozija metala može biti ravnomjerna , mjestimična, međukristalna i selektivna.

Ravnomjerna korozija zahvata čitavu metalnu površinu. Javlja se kod metalnih materijala homogenog sastava, lako se odstranjuje sa svih površina i njena štetnost nije velika.
Mjestimična korozija napada pojedina mjesta metalnih površina, prodire dublje u njihovu unutrašnju strukturu i pogoršava mehanička svojstva metalnih materijala.

Međukristalna korozija javlja se na dodirnim površinama kristala, usled čega labavavi veza među kristalima, umanjuje tehnička svojstva metala, a djeluje lagano i podmuklo.

Selektivna korozija javlja se uglavnom kod legura. Pri tome razaraju se samo određeni elementi koji ulaze u sastav površine (pr. cink u mesingu)., te se legura bogati sastojcima koji ne korodiraju. Na sledećoj slici šematski su predstavljene vrste korozije.
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Slika 15. Šematski prikaz vrsta korozije.
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