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Wykaz symboli i skrótów 

A – stała sorpcji w równaniach kinetycznych Dybkjaera 

a – aktywność reagenta 

α – stopień konwersji, % 

b, b’ – stałe sorpcji w równaniach kinetycznych Malinovskaya 

BASF  – (niem. Badische Anilin und Soda-Fabrik) niemieckie przedsiębior-

stwo chemiczne 

BJH – metoda Barret, Joyner, Halenda 

BET – izoterma adsorpcji Brunauera, Emmetta i Tellera 

BTS – N-benzylo-p-toluenosulfamid 

c – stężenie molowe, mol·dm-3 

C – (ang. homogenization method using citric acid) metoda homogeni-

zacji z użyciem kwasu cytrynowego 

CP – (ang. co-precipitation) metoda współstrącania 

cz.d.a.  – odczynnik czysty do analizy 

Dp – średnia wielkość porów, nm 

DTG – (ang. differential thermal grawimetry) różnicowa termograwimetria 

Δh – entalpia reakcji, J·mol-1 

ΔH – entalpia molowa adsorpcji, J·mol-1 

E – energia aktywacji reakcji, J·mol-1 

ED–XRF – (ang. energy dispersive X-ray fluorescencje) spektroskopia rentge-

nowska z wykorzystaniem energii rozproszonej 

E–R – mechanizm Eleya–Rideala 



nF  
 

FID – (ang. flame ionization detector) detektor płomieniowo-jonizacyjny 

FWHM – (ang. full width at half maximum) szerokość refleksu XRD w poło-

wie jego wysokości 

GHSV – (ang. gas hourly space velocity) czas przestrzenny przebywania 

gazu, h-1 

GC – (ang. gas chromatography) chromatografia gazowa 

GO – (ang. graphene oxide) tlenek grafenu 

H2–TPR – (ang. hydrogen temperature-programmed reduction) temperaturo-

wo programowana redukcja wodorem 

– molowe natężenie przepływu, mol·h-1 
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ICI – (ang. Imperial Chemical Industries) brytyjskie przedsiębiorstwo 

chemiczne 

IR – (ang. infrared spectroscopy) spektroskopia w podczerwieni 

k – stała szybkość reakcji 

ka, kb, kc – stałe w równaniach kinetycznych Vanden Bussche i Froment 

kad – szybkość adsorpcji, mol∙kgkat.
-1∙s-1 

kdes – szybkość dsorpcji, mol∙kgkat.
-1∙s-1 

Keq – stałe termodynamiczne równowagi chemicznej 

Ki – stałe sorpcji reagenta i-tego reagenta 

LH – mechanizm Langmuira–Hinshelwooda 

MeOH – metanol 

M – liczba zestawów danych w równaniu 22 

mckat. – całkowita masa katalizatora 

mkat. – bieżąca masa katalizatora 

MTA – (ang. methanol-to-aromatics) metanol do węglowodorów aroma-

tycznych 

MTO – (ang. methanol-to-olefins) metanol do olefin 

N – liczba punktów pomiarowych w zestawie danych w równaniu 22 

p – ciśnienie reagenta, Pa 

pc – ciśnienie całkowite, Pa 

θ0 – ułamek powierzchni katalizatora zajęty przez centrum aktywne 

θ – ułamek powierzchni zajętej przez reagent 

r  – szybkość reakcji chemicznej, mol∙kgkat.
-1∙s-1 

R – stała gazowa, J·mol-1·K-1 

RC – (ang. reverse co-precipitation) metoda odwrotnego współstrącania 

RDS – (ang. rate determining step) etap limitujący szybkość reakcji 

RE  – (ang. precipitation-reduction) metoda strącania redukcyjnego 

RWGS  

 

– (ang. reverse water-gas shift reaction) reakcja odwrotna do parowej 

konwersji gazu syntezowego 

SBET – powierzchnia całkowita BET, m2·g-1 

SCu – powierzchnia aktywna miedzi, m2·gCu
-1 

SIAD  

 

– (wł. Societa Italiana Acetilene e Derivati) włoskie przedsiębiorstwo 

chemiczne 
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S  – selektywność produktu, % 

τ – bezwymiarowa zmienna przestrzenna 

T – temperatura, K 

TCD – (ang. thermal conductivity detector) detektor termokonduktome-

tryczny 

TG  – (ang. thermal gravimetry) termograwimetria 

TGA  – (ang. thermogravimetric analysis) analiza termograwimetryczna 

TMC-3/1  – katalizator miedziowy produkowany przez Grupę Azoty S.A. 

U  – (ang. ultrasound field) ultradźwięki 

W – wydajność reagenta, g∙kg-1∙h-1 

X  – procent molowy reagenta, % mol. 

x – ułamek molowy reagenta 

XPS – (ang. X-ray Photoelectron Spectroscopy) rentgenowska spektrome-

tria fotoelektronów 

XRD   – (ang. X-ray diffraction) dyfrakcja rentgenowska 

Vt – całkowita objętość porów, cm3∙g-1 

Indeksy dolne i górne 

0 – stan początkowy 

1 – reakcja pierwsza 

2 – reakcja druga 

3 – reakcja trzecia 

I – pierwsze centrum aktywne sorpcji wg mechanizmu Graafa 

II – drugie centrum aktywne sorpcji wg mechanizmu Graafa 

+ – reakcja przebiegająca w prawo w równaniu Askgaarda 

- – reakcja przebiegająca w lewo w równaniu Askgaarda 

a, b – wykładniki potęgowe odnoszące się do równań kinetycznych (57) 

i (58) zamieszczonych w Rozdziale IV.2.3  

doś – wartość doświadczalna 

i – i-ty reagent 

j – odnosi się do reakcji w równaniu 22 

k – stan końcowy 

kat. – katalizator 

l – odnosi się do próbek w równaniu 22 
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n – n-ta reakcja 

obl – wartość obliczona 
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I. WSTĘP 

1. Wprowadzenie 

 Globalne ocieplenie spowodowane między innymi wzrostem stężenia ditlenku 

węgla (CO2) w atmosferze oraz wyczerpywaniem paliw kopalnych, tj. gazu ziemnego, 

ropy naftowej, węgla kamiennego, staje się ogromnym wyzwaniem dla współczesnego 

społeczeństwa. Ciągły wzrost emisji CO2 (sięgający 37 mld t w 2019 r.) jest spowodo-

wany gwałtownym rozwojem światowej gospodarki. Istnieje wiele jego źródeł, a wśród 

nich energetyka, ciepłownictwo i przemysł chemiczny. Katalityczna konwersja CO2 

do metanolu jest obiecującą i ekologiczną drogą, która może pomóc w rozwiązaniu pro-

blemu zagospodarowania nadmiaru antropogenicznego CO2 i ograniczenia eksploatacji 

paliw kopalnych [1].  

 Metanol jest ważnym związkiem chemicznym o szerokim zastosowaniu w wielu 

gałęziach gospodarki, m.in. w przemyśle chemicznym, tworzyw sztucznych, paliwo-

wym oraz energetyce. W latach 2010–2018 jego światowa produkcja wzrosła z 50 

do ponad 80 mln t [2]. W przemyśle chemicznym metanol odgrywa ogromną rolę 

w produkcji szerokiej gamy chemikaliów, m.in. formaldehydu, eteru dietylowgo, kwasu 

octowego, olefin MTO (ang. methanol-to-olefins) oraz węglowodorów aromatycznych 

MTA (ang. methanol-to-aromatics) [3–5]. Ponadto metanol jest jednym z ciekłych „no-

śników energii”, można go przekształcić poprzez rozkład lub parowy reforming w wo-

dór, np. zasilający ogniwa paliwowe [6, 7].  

 Pierwszą przemysłową produkcję metanolu uruchomił koncern BASF w latach 

dwudziestych XX wieku w Leuna (Niemcy). Metanol produkowano w obecności katali-

zatora chromowo–cynkowego (Cr2O3/ZnO) z gazu syntezowego (mieszaniny H2 i CO) 

metodą wysokociśnieniową (30 MPa) w zakresie temperatur 573–673 K [8]. Przełomem 

dla przemysłowej syntezy metanolu był opracowany w 1947 roku przez Eugeniusza 

Błasiaka katalizator miedziowo–cynkowy (Cu/Zn) z dodatkiem tlenku glinu (Al2O3). 

Katalizator ten pozwolił na prowadzenie syntezy metanolu pod znacznie niższym ci-

śnieniem (5 MPa) i w zakresie niższych temperatur (453–523 K). Zastosowanie mody-

fikowanego katalizatora Cu/Zn dało możliwość na osiągnięcie wysokich wydajności 

i selektywności w kierunku tworzenia metanolu. Jedyną wadą tych katalizatorów jest 

wysoka wrażliwość na przegrzanie i zatrucie np. siarką czy chlorem. W latach 50 XX 

wieku Kotowski z powodzeniem wdrożył katalizator Błasiaka do produkcji metanolu 

w Zakładach Chemicznych w Oświęcimiu [9]. Od lat sześćdziesiątych XX w. na świe-

cie przybywało instalacji produkujących metanol metodą niskociśnieniową na kataliza-
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torach miedziowo–cynkowych modyfikowanych m.in. chromem (katalizator ICI). Su-

rowcem do produkcji metanolu metodą niskociśnieniową jest mieszanina H2 i CO 

z dodatkiem CO2 nie większym niż 2% ze względu na możliwość dezaktywacji katali-

zatora [10]. W Polsce w latach 1975–2001 produkowano metanol w Zakładach Azoto-

wych w Chorzowie na katalizatorze Cu/Zn/Al umieszonym w wielostopniowym reakto-

rze adiabatycznym z chłodzeniem (międzystopniowymi wtryskami zimnego surowca 

gazowego). Zdolność produkcyjna metanolu wynosiła 100 000 t·rok-1. Od końca lat 90 

podejmuje się próby produkcji metanolu bezpośrednio z ditlenku węgla i wodoru 

na skalę przemysłową. Pierwsze pilotowe instalacje powstały w Japonii, Kanadzie 

i na Islandii. Zdolność produkcyjna metanolu na tych instalacjach mieści się w zakresie 

18–400 000 t·rok-1 [7]. Produkcja metanolu z CO2 i H2 na pilotowej instalacji w Japonii 

realizowana jest na modyfikowanym katalizatorze Cu/Zn, pod ciśnieniem 5 MPa 

w temperaturze 523 K [11]. Należy podkreślić, że surowy metanol otrzymywany bezpo-

średnio z CO2 i H2 odznacza się dużo większą czystością w porównaniu z tradycyjną 

metodą jego produkcji z gazu syntezowego [12]. 

 Reakcje chemiczne w procesie syntezy metanolu z wykorzystaniem CO2 zacho-

dzą zgodnie z równaniami [7]: 

 bezpośrednia synteza metanolu z ditlenku węgla i wodoru 

T                                     
Kat.

2322 3 OHOHCHHCO      Δh298 K = −49,4 kJ∙mol-1 (1) 

 reakcja odwrotna do parowej konwersji gazu syntezowego (RWGS) 

OHCOHCO 222      Δh298 K = 41,1 kJ∙mol -1 (2) 

Reakcja (1) jest egzotermiczna, a (2) endotermiczna. 

 Katalizator stosowany przy produkcji metanolu powinien charakteryzować 

się wysoką wydajnością i selektywnością w kierunku tworzenia metanolu oraz odpor-

nością na spiekanie, a także zatrucie siarką i wodą [4]. Dotychczas stosowane kataliza-

tory miedziowo–cynkowe w przemysłowej syntezie metanolu z gazu syntezowego, nie 

nadają się do syntezy metanolu bezpośrednio z CO2 i H2. W związku z czym wciąż ko-

nieczne wydaje się poszukiwanie katalizatorów bardziej aktywnych (wydajnych i selek-

tywnych) oraz odpornych, co zapewni ich stabilną pracę w procesie uwodornienia di-

tlenku węgla do metanolu.  
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II. CZĘŚĆ LITERATUROWA 

1. Modyfikowane katalizatory Cu/Zn/Zr do bezpośredniej syntezy metanolu z ditlenku 

węgla i wodoru 

 Z powodu olbrzymiej ilości dostępnych danych literaturowych dotyczących pro-

dukcji metanolu w niniejszym przeglądzie ograniczono się do omówienia modyfikowa-

nych katalizatorów miedziowo–cynkowo–cyrkonowych do syntezy metanolu bezpo-

średnio z CO2 i H2 (Tabela 1). 

 Dane literaturowe wskazują, że to układ miedziowo–cynkowy (Cu/Zn) 

(po redukcji wodorem) ma działanie katalityczne w procesie syntezy metanolu. Her-

man i wsp. [13] dowodzą, że miedź bez dodatku tlenku cynku i tlenek cynku bez miedzi 

nie wykazują właściwości katalitycznych w syntezie metanolu. Współdziałanie cząste-

czek miedzi i tlenku cynku nie zostało jednak jednoznacznie wyjaśnione [14–18]. Ist-

niejące hipotezy wskazują, że cynk pełni m.in. rolę stabilizującą, poprawiając dyspersję 

atomów miedzi w katalizatorze [5, 19].  

 Wzrost aktywności katalizatora Cu/Zn osiągnięto poprzez modyfikację tlenkami 

różnych metali. Katalizator miedziowo–cynkowy modyfikowany Al2O3 był 

z powodzeniem stosowany przez wiele lat w przemyśle [1, 20]. Przy zwiększonej za-

wartości CO2 w gazie syntezowym, katalizator Cu/Zn/Al ulegał jednak dezaktywacji. 

W związku z brakiem możliwości użycia stosowanych do tej pory katalizatorów do syn-

tezy metanolu dla gazu o zwiększonej zawartości CO2, podejmuje się próby opracowa-

nia nowego katalizatora poprzez zastosowanie odpowiednich dodatków. Stosowano 

tu m.in. tlenek cyrkonu (ZrO2) oraz inne nieredukowalne tlenki: Cr2O3, Ga2O3 

i TiO2 [21, 22]. Huang i wsp. [22] stwierdzili, że wprowadzenie niewielkiej ilości tlenku 

chromu (ok. 1% mas.) do katalizatora Cu/Zn wpłynęło znacząco na poprawę wydajność 

metanolu z 22 do 64 g∙kgkat.
-1∙h-1. Jednakże dalsze zwiększanie zawartości tlenku chro-

mu powodowało zmniejszenie aktywności i powierzchni aktywnej miedzi. Saito 

i wsp. [23] wykazali, że dodatek do katalizatora Cu/Zn tlenku chromu lub galu zwiększa 

jego aktywność bez zmiany dyspersji Cu, natomiast tlenki glinu lub cyrkonu powodują 

wzrost jej dyspersji, nie wpływając na poprawę aktywności katalizatora. Fujitani 

i wsp. [24] stwierdzili, że wprowadzenie 20–30% tlenku galu do katalizatora Cu/Zn 

powoduje 40% wzrost powierzchni aktywnej miedzi (SCu), wydajności metanolu 

z ok. 200 g∙kgkat.
-1∙h-1do ponad 300 g∙kgkat.

-1∙h-1 dla 473 K, w stosunku do katalizatorów 

Cu/Zn i Cu/Zn/Al. Spadaro i wsp. [20] badali wpływ na aktywność i stabilność kataliza-
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tora Cu/Zn/Ce stosunku tlenku miedzi do tlenku ceru (w zakresie 0,2–1,2), osiągając 

najlepszą wydajność metanolu na poziomie 158 g∙kgkat.
-1∙h-1 w 523 K przy stosunku 0,5. 

Modyfikacja Cu/Zn tlenkiem cyrkonu spowodowała zwiększenie tolerancji katalizatora 

na wodę powstającą w reakcjach (1) i (2) oraz poprawiła jego stabilność i aktyw-

ność [25–28].  

 Obecnie prowadzone są intensywne próby udoskonalenia katalizatora Cu/Zn/Zr 

poprzez wprowadzenie m.in. tlenków: glinu [23, 29], boru [30], ceru [31, 32], ga-

lu [30, 33, 34], gadolinu [30], grafenu (GO) [4], indu [30], lantanu [31, 35], magnezu, 

manganu [30, 36], neodymu [31], palladu [35], prazeodymu [31], krzemu [37], wolfra-

mu [1], itru [30, 34]. Tlenki te powodują w większości przypadków znaczącą poprawę 

aktywności, zmniejszenie adsorpcji wody na powierzchni katalizatora, która działa ha-

mująco na tworzenie się metanolu. Większość spośród modyfikowanych katalizatorów 

Cu/Zn/Zr otrzymano metodą współstrącenia. Różniły się one zarówno powierzchnią 

właściwą BET i powierzchnią aktywną miedzi. Katalizatory te badano w zakresie tem-

peratur 453–573 K i ciśnień 2–8 MPa dla obciążeń 3300–10000 h-1 przy stałym stosun-

ku molowym mieszaniny zasilającej H2:CO2 wynoszącym 3:1 (Tabela 1).  

 Spośród przedstawionych w Tabeli 1 katalizatorów największą aktywność wy-

kazywały katalizatory Cu/Zn/Zr/Al oraz Cu/Zn/Zr/Al/Ga otrzymane metodą współstrą-

cenia, opisane przez Saito i wsp. [23]. Osiągały one wydajności metanolu 700 –

 800 g∙kgkat.
-1∙h-1 dla 523 K i ciśnienia 5 MPa. Warto jednak zauważyć, że są to wyniki, 

których nie udało się uzyskać innym badaczom [29]. 

 Ban i wsp. [31] przeprowadzili badania aktywności katalizatorów Cu/Zn/Zr mo-

dyfikowanych tlenkiem ceru, lantanu, neodymu, prazeodymu otrzymanych metodą 

współstrącenia. Dodatek tlenku ceru zwiększa wydajność metanolu o ponad 60% 

w temperaturze 503 K i ciśnieniu 3 MPa oraz zmniejsza powierzchnię SBET katalizatora 

w porównaniu z dodatkami tlenku: lantanu, neodymu, prazeodymu. 

 Słoczyński i wsp. [30] stwierdzili, że tlenki: B, Ga, Gd, In, Mg, Mn, Y wprowa-

dzone do Cu/Zn/Zr zwiększają dyspersję miedzi, a tym samym aktywności katalizato-

rów. Dowiedli również, że synteza katalizatorów metodą cytrynianową w porównaniu 

z metodą współstrącania zwiększa ich odporność na dezaktywację. Najwyższa wydaj-

ność metanolu, przekraczająca 200 g∙kgkat.
-1∙h-1 przy 70% selektywności w kierunku 

metanolu dla 493 K i ciśnienia 8 MPa została osiągnięta dla katalizatora Cu/Zn/Zr/Ga.  

 W pozostałych badaniach przeprowadzonych przez Ladere i wsp. [33], Witoo-

na i wsp. [4], Lachowską i wsp. [36] oraz Phongamwonga i wsp. [37] otrzymano prawie 
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trzykrotną poprawę aktywności modyfikowanych katalizatorów Cu/Zn/Zr/Ga, 

Cu/Zn/Zr/GO, Cu/Zn/Zr/Mn, Cu/Zn/Zr/Si przy zawartości tlenków: Ga, grafenu (GO), 

Mn, Si na poziomie 1–3% w stosunku do Cu/Zn/Zr. Dalsze zwiększanie zawartości 

dodatków powodowało jednak zmniejszenie aktywności, powierzchni BET i SCu. 

 Jest wiele publikacji dotyczących opracowania katalizatorów do syntezy meta-

nolu w wyniku uwodornienia CO2. Jednakże wciąż trwają prace nad udoskonaleniem 

tych układów. Nawet niewielka poprawa aktywności katalizatora jest bardzo istotna ze 

względu na wciąż rosnące zapotrzebowanie na metanol.  

 W pracy do modyfikacji układu Cu/Zn/Zr zastosowano tlenki ceru, chromu 

i galu, każdy z osobna oraz ich mieszaniny. Analiza literaturowa wykazała, 

że wprowadzenie tych tlenków metali może poprawić aktywność, stabilność, po-

wierzchnię BET i powierzchnię aktywną miedzi. 

 



 

 

Tabela 1. Zestawienie wybranych modyfikowanych tlenkami metali katalizatorów Cu/Zn/Zr do syntezy metanolu z CO2 i H2 

Katalizator 
SBET/SCu 

(m2·g-1)/(m2·g-1Cu) 
Metoda 
syntezy* 

H2:CO2 2
COα (%) WMeOH 

(g∙kgkat.
-1∙h-1) 

SMeOH 
(%) 

Warunki pomiaru Lit. 

 
 
 

Cu/Zn/Zr 

56/34 CP–RE 3:1 15–23 
0,16–0,21 
(g·ml-1·h-1) 

57–67 
T = 503–543 K, 

p = 5 MPa 
GHSV = 4600 h-1 

[14] 

91/17 CP 3:1 19 80 49 
T = 503 K 
p = 3 MPa 

[29] 

40–79/10–14 CP 3:1 4–26 165–486 14–50 
T = 513–613 K, 

p = 5 MPa 
GHSV = 10000 h-1 

[28] 

Cu/Zn/Zr/Al 
50/– CP 3:1 – 767 – 

T = 523 K 
p = 5 MPa 

[23] 

106/17 CP 3:1 23 120 60 
T = 503 K 
p = 3 MPa 

[29] 

Cu/Zn/Zr/B 44/– CP 3:1 – 160 – 
T = 493 K 
p = 8 MPa 

GHSV = 3300 h-1 
[30] 

Cu38–40% mas/Zn/Zr23–36% mas /Ce9–25% mas 107–162/25–45 RC,U 3:1 2–16 67–198 57–97 
T = 453–513 K 

p = 3 MPa 
[32] 

Cu/Zn/Zr/Ce 61/– CP 3:1 23 102 53 
T = 503 K 
p = 3 MPa 

[31] 

Cu/Zn/Zr/Ga0,2-3% mas 102–127/12–13 CP 3:1 3–24 160–224 61–89 
T = 463–573 K, 

p = 3–7 MPa 
[33] 

Cu/Zn/Zr/Ga 

143/57 CP 3:1 – 114–369 – 
T = 453–513 K, 

p = 2 MPa 
[34] 

40/– CP 
3:1 

– 
200 

– T = 493 K 
p =8 MPa 

GHSV = 3300 h-1 
[30] 

21/– C – 200 70 
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Katalizator 
SBET/SCu 

(m2·g-1)/(m2·g-1Cu) 
Metoda 
syntezy* 

H2:CO2 2
COα  

(%) 

WMeOH 
(g∙kgkat.

-1∙h-1) 
SMeOH 
(%) 

Warunki pomiaru Lit. 

Cu/Zn/Zr/Gd 39/– CP 3:1 – 150 75 
T = 493 K 
p =8 MPa 

[30] 

Cu/Zn/Zr/GO0,5-11% mas ** 95–145/18–25 RC 3:1 2–24 50–80 5–70 
T = 473–553 K 

p =2 MPa 
[4] 

Cu/Zn/Zr/In 33/– CP 3:1 – 24 – 
T = 493 K 
p =8 MPa 

[30] 

Cu/Zn/Zr/La 
72/– CP 3:1 20 86 50 

T = 503 K 
p = 3 MPa 

[31] 

16/7 C 3:1 17 205 70 
T = 493 K 
p = 8 MPa 

GHSV = 3300 h-1 
[35] 

Cu/Zn/Zr/Mg 12/– 
C 3:1 – 

75 63 T = 493 K 
p = 8 MPa 

GHSV = 3300 h-1 
[30] 

Cu/Zn/Zr/Mn 
15/– 148 67 

19/– CP 146 66 

Cu/Zn/Zr4-6% mas./Mn2-4% mas. – C 3:1 – 88–138 91–100 
T = 493 K 
p = 8 MPa 

GHSV = 3300 h-1 
[36] 

Cu/Zn/Zr/Nd 67/– CP 3:1 19 64 40 
T = 503 K 
p = 3 MPa 

[31] 

Cu/Zn/Zr/Pd 24/7 C 3:1 14 159 72 
T = 493 K 
p = 8 MPa 

GHSV = 3300 h-1 
[35] 

Cu/Zn/Zr/Pr 74/– CP 3:1 19 70 42 
T =503 K 
p = 3 MPa 

[31] 

Cu/Zn/Zr/Si0,5-5% mas. 122–214/33–60 RC 3:1 2 – 10–70 
T = 473–553 K 

p = 2 MPa 
[37] 
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Katalizator 
SBET/SCu 

(m2·g-1)/(m2·g-1Cu) 
Metoda 
syntezy* 

H2:CO2 2
COα  

(%) 

WMeOH 
(g∙kgkat.

-1∙h-1) 
SMeOH 
(%) 

Warunki pomiaru Lit. 

Cu/Zn/Zr1–2,8/W0,2-2 46–128/11–78 CP 3:1 6–20 – 49–64 
T = 513 K 
p = 3 MPa 

[38] 

Cu/Zn/Zr/Y 
96/74 CP 3:1 – 122–338 – 

T = 453–513 K, 
p = 2 MPa 

[34] 

29/– CP 3:1 – 180 62 
T = 493 K 
p = 8 MPa 

[30] 

Cu/Zn/Zr/Al/Ga 44/– CP 3:1 – 785 – 
T = 523 K 
p = 5 MPa 

[23] 

Cu/Zn/Zr/Al/Si0,6-2,2% mas. 73–85/14–28 CP 3:1 – 
395–609  
g·lkat

-1·h-1 100 
T =523 K 
p = 5 MPa 

GHSV = 10000 h-1 
[39] 

Cu/Zn/Zr/Y/Ga 125/94 CP 3:1 – 115–334 35–96 
T = 453–513 K, 

p = 2 MPa 
[34] 

* Metoda otrzymywania katalizatorów: 
CP – współstrącanie, RC – odwrotne współstrącanie, U – ultradźwięki, C – cytrynianowa, RE – redukcja 
** GO – tlenek grafenu. 
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2. Natura centrów aktywnych i chemisorpcja w syntezie metanolu z CO2 i H2 

na katalizatorach miedziowiowo–cynkowo–cyrkonowych 

 Wiedza o tym, jak działa katalizator oraz jakie zmiany zachodzą na jego po-

wierzchni ma ogromne znaczenie dla racjonalnego doboru katalizatora do procesu. 

 W pracach Hermana i wsp. [13], Fujitani i wsp. [40], Burcha i wsp. [41], 

Tasfy i wsp. [42] przedstawiono badania dotyczące roli miedzi w syntezie metanolu. 

Badania te dowodzą, że aktywną rolę w tym procesie może odgrywać zarówno Cu0, 

Cu0/Cu+ lub stop Cu/Zn. Burcha i wsp. [41] stwierdzili, że za powstanie fazy aktywnej 

Cu0 jest odpowiedzialny ZnO, wokół którego gromadzi się wodór utrzymując kataliza-

tor w formie zredukowanej. Zawartość fazy aktywnej Cu0 w zredukowanych katalizato-

rach zależy od początkowego stężenia CuO (przed redukcją) oraz składu gazu syntezo-

wego [13]. 

 Badania chemisorpcji prowadzone przez Chinchena i wsp. [43] dowiodły, 

że reakcja syntezy metanolu zachodzi wyłącznie na powierzchni miedzi, natomiast 

ZnO, Al2O3 lub inne tlenki metali pełnią rolę promotorów stabilizujących powierzchnię 

aktywną miedzi, zapobiegając aglomeracji jej cząsteczek. W cytowanej wcześniej pracy 

Hermana i wsp. [13] sugeruje się istnienie dwóch rodzajów centrów aktywnych. Pierw-

sze to Cu0, które chemisorbuje CO2 i CO, drugie to ZnO, które jest źródłem centrów 

aktywnych dla H2 i H2O. Odmienne podejście przedstawiają Bianchi i wsp. [44], Fisher 

i wsp. [45] oraz Rhodos i wsp. [46] sugerując, że chemisorpcja cząsteczki H2 i jej rów-

noczesny rozpad do kationu wodoru zachodzi na powierzchni Cu0, podczas gdy adsorp-

cja CO2 w postaci wodorowęglanu ma miejsce na ZnO. Na ZnO następuje stopniowe 

uwodornienie wodorowęglanu przez migrujący z powierzchni miedzi atom wodoru. Jest 

to mechanizm podwójnego miejsca (ang. dual–site mechanism). Interesujące wyniki 

badań chemisorpcji CO2 i H2 na katalizatorze miedziowo–cynkowym przedstawili Tis-

seraud i wsp. [47]. Badacze zaproponowali sferyczny model katalizatora, w którym 

znaczącą rolę odgrywa przestrzeń pomiędzy cząsteczkami Cu i Zn (Rys. 1). W tej struk-

turze H2 i CO2 ulegają chemisorpcji na różnych miejscach aktywnych katalizatora. 

Cu słabo adsorbuje wodór, natomiast ZnO i ZnOx adsorbują CO2. Słabo adsorbowany 

wodór przemieszcza się częściowo w kierunku zaadsorbowanego ditlenku węgla 

na ZnOx (prowadząc do powstania metanolu) oraz częściowo na ZnO (prowadząc 

do powstania CO) (Rys. 2) [48]. Arena i wsp. [49] przedstawili zmodyfikowany mecha-

nizm podwójnego miejsca uwzględniający rolę tlenku cyrkonu w reakcji uwodornienia 

CO2 na katalizatorze Cu/Zr i Cu/Zn/Zr (Rys. 3).  



 

16 

 

Rys. 1. Sferyczny model katalizatora Cu/Zn [48]. 

 

Rys. 2. Schemat przedstawiający mechanizm i centra aktywne syntezy metanolu 

na katalizatorze Cu/Zn [48]. 
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Rys. 3. Schemat przedstawiający rolę ZrO2 w syntezie metanolu z CO2 i H2 na ka-

talizatorze Cu/Zr i Cu/Zn/Zr [49]. 

Uzyskane wyniki eksperymentalne przez zespół Arena [49] prowadzą do wniosku, 

że jednoczesne wprowadzenie ZnO i ZrO2 do katalizatora miedziowego powoduje 

zwiększenie jego powinowactwa do adsorpcji CO2. Dodatkowo następuje zwiększenie 

dostępności powierzchni katalizatora, na której powstaje produkt pośredni (mrówczan), 

przekształcany do metanolu. Jony Zr4+ rozproszone w przestrzeni krystalicznej ZnO 

powodują powstanie dodatnich jonów Cu+ na powierzchni Cu-ZnO. Jony Cu+ mogą 

stabilizować i tworzyć bardziej aktywne miejsca (Cu0-Cu+-O-Zn2+) na powierzchni ka-

talizatora (Rys. 3). Podobnie jak poprzednio adsorpcja cząsteczki H2 i jej rozpad 

do atomów ma miejsce na powierzchni miedzi, podczas gdy adsorpcja CO2 odbywa się 

na sąsiadujących z miedzią cząsteczkach m.in. ZrO2. Jak pokazano na rysunku 3 wodór 

atomowy migruje z powierzchni miedzi na powierzchnię ZrO2 i uwodornia zaadsorbo-

wane produkty pośrednie do metanolu. Warto zauważyć, że katalizator miedziowy 

o zwiększonym stosunku cyrkonu do cynku powoduje obniżenie pozornej energii akty-

wacji o 9–20 kJ∙mol-1. Dlatego wyjątkowo ważne jest zapewnienie optymalnego składu 

takiego katalizatora tak, aby była zapewniona odpowiednia liczba miejsc aktywnych 

(równowaga Cu0 i Cu+ oraz Zn i Zr), dla adsorpcji H2 i CO2.  
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3. Mechanizm syntezy metanolu z H2 i CO2 

 Mechanizm syntezy metanolu z ditlenku węgla i wodoru jest stosunkowo słabo 

poznany. Istnieje brak zgodności w odniesieniu do wytypowania zasadniczych reakcji 

chemicznych. 

 W latach siedemdziesiątych Kagan i wsp. [50] wykazali, że metanol powstaje 

z CO2, a nie jak dotąd sądzono z CO. Potwierdzeniem tej tezy były badania z izotopami 

węgla 14C oraz doświadczenia z użyciem mieszaniny CO i H2 (dokładnie oczyszczonej 

z CO2 i H2O), a także argumenty natury kinetycznej i termodynamicznej. Potwierdze-

niem słuszności poglądów Kagana były badania przeprowadzone przez Chinche-

na i wsp. [51], Weigela i wsp. [52] oraz Fihera i wsp. [53] na katalizatorach Cu/Zn/Al, 

Cu/Zr, Cu/Si i Cu/Zr/Si. 

 Całkowicie odmienne stanowisko prezentowali Błasiak i Kotowski [54] oraz 

Herman i wsp. [13], którzy stwierdzili, że głównym źródłem metanolu jest CO, nato-

miast obecność CO2 w gazie syntezowym jest konieczna do ustabilizowania miedzi 

w postaci Cu+ rozproszonej w strukturze ZnO i ochrony katalizatora przed zbyt gwał-

towną dezaktywacją.  

 W ostatnich latach przeprowadzono szeroko zakrojone badania fizykochemiczne 

mające na celu identyfikację wszystkich produktów pośrednich towarzyszących synte-

zie metanolu, adsorbujących na powierzchni katalizatora miedziowego. Badania spek-

troskopowe w podczerwieni (IR) wykazały tworzenie się grup formylowych (CH2O*) 

z adsorbujących cząsteczek CO i H2 na powierzchni ZnO w Cu/Zn i Cu/Zn/Al [55]. 

Grupy te są nietrwałe i łatwo ulegają uwodornieniu z wytworzeniem grup metoksylo-

wych (CH3O*). Te z kolei są bardziej stabilne niż grupy formylowe, ale mniej trwałe 

niż mrówczanowe (H2COO*), jak stwierdził Rasmussen i wsp. [56]. Millar i wsp. [57] 

wykazali, że grupy mrówczanowe są związkami pośrednimi w powstaniu metanolu, 

a ich uwodornienie stanowi etap limitujący szybkość całego procesu. Najnowsze bada-

nia nad mechanizmem syntezy metanolu przeprowadzone przez zespół Volini-

na i wsp. [58] potwierdzają wcześniejsze przewidywania o stopniowym uwodornieniu 

CO2 poprzez produkty pośrednie (Rys. 4). 

 Jak pokazano na rysunku 4 mechanizm poprzez mrówczan rozpoczyna 

się od interakcji pomiędzy CO2 zaadsorbowanym na powierzchni katalizatora a atomem 

wodoru, tworząc ligandy jednokleszczowe (ang. monodetate) lub dwukleszczowe 

(ang. bidentate), które następnie przekształcają się w wyniku dalszego uwodornienia 

do aldehydu mrówkowego i dalej do metanolu. 
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Rys. 4. Prawdopodobne mechanizmy uwodornienia CO2 do metanolu [58]. 

Inny rozważany mechanizm uwodornienia CO2 do metanolu prowadzi przez grupy kar-

boksylowe (Rys. 4), które przekształcają się w dihydroksykarben. Ten następnie, w wy-

niku uwodornienia trzema atomami wodoru, przekształca się w metanol. Jeżeli w mie-

szaninie gazowej do syntezy metanolu jest obecny CO, to wtedy jego rolą jest usunięcie 

grupy hydroksylowej (w trans(bi)COOH) z powierzchni katalizatora i podobnie jak po-

przednio wytworzenie dihydroksykarbenu. Mechanizm poprzez grupę karbonylową 

przedstawiony po prawej stronie rysunku 4 stanowi selektywne uwodornienie 

CO i przekształcenie kolejno w aldehyd mrówkowy, grupę metoksylową i ostatecznie 

metanol.  

 W literaturze przedmiotu rozważa się przede wszystkim mechanizm uwodornie-

nia CO2 do metanolu wg modelu Langmuira–Hinshelwooda (LH) i wskazuje się na je-

den lub więcej etapów limitujących szybkość procesu RDS (ang. rate determi-

ning steps). Rzadziej rozważanym mechanizmem jest model Eleya–Rideala (E–R), 

o którym jedynie wspomniano w pracy zespołu Ladery [33]. 

 W mechanizmie Langmuira–Hinshelwooda produkty reakcji (metanol, woda, 

tlenek węgla) powstają w wyniku interakcji dwóch zaadsorbowanych atomów lub czą-

steczek (CO2 i H2) na powierzchni katalizatora. Poniżej przedstawiono uproszczony 

schemat w odniesieniu do: 
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reakcji (1) 

 
2CO02 θθCO           (3) 

2H02 θθH           (4) 

OHOHCHHCO 2322
θθθθ           (5) 

03OHCH 3
θOHCHθ          (6) 

02OH 2
θOHθ           (7) 

reakcji (2) 

OHCOHCO 222
θθθθ           (8) 

0OC θCOθ           (9) 

02OH 2
θOHθ           (10) 

gdzie:  0θ  to ułamek wolnej powierzchni katalizatora, iθ to ułamek powierzchni zajętej 

przez i–ty reagent. Etapem limitującym szybkość całego procesu są reakcje powierzch-

niowe (5) i (8). 

 W mechanizmie wg modelu Eleya–Rideala uwodornienie CO2 do metanolu na-

stępuje w wyniku interakcji między zaadsorbowanym CO2 (lub H2) a H2 (lub CO2) 

znajdującym się w przestrzeni reakcyjnej (nie adsorbowanym na powierzchni kataliza-

tora): 

)(lub)(lub
22 HCO022 θθθHCO         (11) 

redniepoProdukty HCO22 )(lub)(lub
22 śθθθCOH        (12) 

OH OHCHθCOH 23redniepoProdukty 22 )(lub  ś    (13) 

Etapem limitującym szybkość całego procesu jest reakcja atomu/cząsteczki zaadsorbo-

wanej na powierzchni katalizatora z cząsteczką w przestrzeni reakcyjnej. 

Dokładna identyfikacja pośrednich etapów uwodornienia CO2 do metanolu nadal pozo-

staje nierozwiązana i jest przedmiotem intensywnych badań.  

4. Badania kinetyczne syntezy metanolu z H2 i CO2 

 Kinetyka syntezy metanolu z udziałem katalizatorów miedziowych jest stosun-

kowo dobrze poznana [33, 55, 57–71]. Jednakże w literaturze istnieje brak zgodności, 

co do warunków procesu (temperatury, ciśnienia), składu substratów, a także mechani-

zmu reakcji.  
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 Prace naukowe z lat 70 XX wieku opisują badania kinetyczne procesu syntezy 

metanolu z gazu syntezowego (CO i H2) w obecności katalizatora Cu/Zn/Al [59]. 

W latach 80 XX wieku pojawiły się pierwsze publikacje prezentujące badania kinetycz-

ne syntezy metanolu z udziałem CO2 [55, 60–65]. Wtedy to m.in. Graaf i wsp. [60] 

przedstawili równania kinetyczne syntezy metanolu, opracowane na podstawie 30 punk-

tów pomiarowych w oparciu o mechanizm Langmuira–Hinshelwooda, w którym istnie-

ją dwa centra aktywne: pierwsze adsorbujące CO i CO2, i drugie – H2 i H2O. Doświad-

czenia zostały przeprowadzone w reaktorze bezgradientowym z katalizatorem umiesz-

czonym w wirującym koszu. Badania te dotyczyły wyboru mechanizmu reakcji uwo-

dornienia CO, CO2 i RWGS, określenia etapu limitującego szybkość tego procesu (Ta-

bela 2). Równania Graafa sprawdziły się wielokrotnie w warunkach przemysłowej syn-

tezy metanolu (w badanym zakresie parametrów), dlatego są najczęściej używane 

do modelowania tego procesu w przemysłowych reaktorach chemicznych.  

 Dostępne dane literaturowe, dotyczące badań kinetycznych syntezy metanolu 

bezpośrednio z ditlenku węgla i wodoru, odnoszą się przede wszystkim do doświadczeń 

prowadzonych w obecności katalizatora Cu/Zn/Al. Równania kinetyczne opracowane 

przez Schuba i Kuznetzova [61], Dybkjaera [62], Malinovskaya i wsp. [63], Rozovskie-

go i wsp. [64], Skrzypka i wsp. [66], Askgaarda i wsp. [67], Vanden Bussche 

i Fromenta [68], Šetnica i wsp. [69], Ledakowicza i wsp. [70], Kubota i wsp. [71], La-

dera i wsp. [33] uwzględniają w związku z tym dwie liniowo niezależne reakcje: uwo-

dornienie CO2 do metanolu (1) i RWGS (2). Prezentowane równania kinetyczne różnią 

się rozpatrywanym mechanizmem determinującym ich postać oraz wartością parame-

trów. Większość z tych równań kinetycznych została sprawdzona na podstawie danych 

z reaktorów przemysłowych, a uzyskana zgodność była bardzo dobra.  

 Schub i Kuznetzov [61] opracowali jedno z pierwszych równań kinetycznych 

syntezy metanolu z uwzględnieniem tylko CO2 i H2. Badania kinetyczne prowadzono 

w obecności przemysłowego katalizatora Cu/Al/Zn (SNM-1), w reaktorze bezgradien-

towym z mieszaniem (ang. recycle gradientless) pod ciśnieniem atmosferycznym. Za-

obserwowano, że wprowadzenie CO do mieszaniny reakcyjnej nie wpływa na szybkość 

reakcji syntezy metanolu. Jednocześnie stwierdzono, że powstająca woda w procesie 

działa dezaktywująco na katalizator. 

 Dybkjaer [62] opracował równania kinetyczne syntezy metanolu w oparciu 

o dane otrzymane na pilotowej instalacji. Równania te bazują na mechanizmie Langmu-

ira–Hinshelwooda, w których miary postępu wyrażono w postaci aktywności.  
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 Malinovskaya i wsp. [63] przeprowadzili badania kinetyczne syntezy metanolu 

w szerokim zakresie temperatur, ciśnień oraz składu mieszaniny reakcyjnej (uwzględ-

niając wpływ CO i CO2). Badania te prowadzono w reaktorze rurowym ze stałym zło-

żem katalizatora przemysłowego SNM-3 (Tabela 2). Zaproponowane równania kine-

tyczne powstały w oparciu o analizę 105 danych eksperymentalnych dla T = 473–553 K 

i p = 5–10 MPa. Równania kinetyczne różniły się członem sorpcyjnym. Stałe równowa-

gi w równaniach kinetycznych zostały zaczerpnięte z literatury, natomiast współczynni-

ki fugatywności obliczono na podstawie drugiego współczynnika wiralnego. Tylko 

dla ośmiu par modeli kinetycznych ich dopasowanie do danych eksperymentalnych wy-

nosiło ok. 10%. W szerokim zakresie parametrów procesowych najlepsze dopasowanie 

modelu do danych eksperymentalnych uzyskano dla jednego z nich przedstawionego 

w Tabeli 2.  

 Skrzypek i wsp. [66] przeprowadzili pełne badania kinetyczne syntezy metanolu 

w reaktorze rurowym ze stałym złożem katalizatora (przemysłowy katalizator Błasia-

ka). Badania te uwzględniały w szerokim zakresie wpływ temperatury i ciśnienia oraz 

różny skład początkowy mieszaniny reakcyjnej na szybkość reakcji (1) i (2) (Tabela 2). 

Opracowane równania kinetyczne bazowały na 70 punktach pomiarowych 

i uwzględniały możliwość wystąpienia maksimów zależności pomiędzy szybkościami 

reakcji (1) i (2) a stężeniami wlotowymi CO2 i H2 (dla mieszanin gazowych bez CO). 

Zaproponowane równania kinetyczne odpowiadają sekwencjom Langmuira–

Hinshelwooda z reakcją powierzchniową pomiędzy wodorem a ditlenkiem węgla jako 

etapem limitującym szybkość reakcji. W badaniach tych po raz kolejny potwierdzono, 

że to nie CO jest odpowiedzialne za powstanie metanolu tylko CO2.  

 Askgaard i wsp. [67] opracowali model kinetyczny dla ok. 40 punktów pomia-

rowych syntezy metanolu na katalizatorze Cu/Al/Zn w postaci skomplikowanych wie-

lomianów potęgowych uzyskując błąd względny dopasowania modelu do danych eks-

perymentalnych nieprzekraczający 40% (Tabela 2). W oparciu o badania termodyna-

miczne i analizę reakcji powierzchniowych na katalizatorze określili etap limitujący 

szybkość procesu, którym jest uwodornienie zaadsorbowanego produktu pośredniego – 

H2COO* (mrówczanu) do grupy metoksylowej i tlenu (atomu). Stwierdzili, że w tempe-

raturach poniżej 500 K dużą rolę zaczyna odgrywać dyfuzja wewnętrzna, a reakcja syn-

tezy metanolu zwalnia na skutek blokowania centrów aktywnych katalizatora przez 

tworzący się mrówczan.  
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 Zespół Vanden Bussche i Fromenta [68] przeprowadził pełne badania kinetycz-

ne syntezy metanolu w reaktorze rurowym wypełnionym stałym złożem przemysłowe-

go katalizatora firmy ICI (Tabela 2). Badania te obejmowały określenie wpływu tempe-

ratury, ciśnienia oraz składu początkowej mieszaniny reakcyjnej na szybkość reakcji 

(Tabela 2). W celu określenia postaci równań kinetycznych przyjęto następujące zało-

żenia: 

 głównym źródłem metanolu jest reakcja uwodornienia CO2, 

 głównym miejscem adsorpcji i rozpadu cząsteczek H2 i CO2 jest powierzchnia 

Cu, natomiast ZnO pełni rolę promotora katalizatora, 

 utleniająca adsorpcja CO2 na powierzchni Cu jest dodatkowo promowana przez 

śladowe ilości tlenu powierzchniowego lub aniony wodorotlenowe (OH-), 

 na powierzchni utlenionej miedzi powstają węglany (CO3
2-) na skutek adsorpcji 

CO2, które są szybko przekształcane do wodorowęglanów (HCO3
-), a te dalej 

do mrówczanu miedzi (HCOO)2Cu, formaldehydu (HCOH), anionów metoksy-

lowych (CH3O
-) i ostatecznie do metanolu. Etapem limitującym szybkość reak-

cji (1) jest adsorpcja ditlenku węgla i jego rozkład do tlenku węgla i atomu tlenu.  

 reakcja RWGS przebiega zgodnie z mechanizmem redoks, w którym CO2 po-

czątkowo ulega adsorpcji, a następnie rozpada się do CO i O-. Etap ten jest uwa-

żany za limitujący szybkość reakcji (2), 

 zakłada się stan pseudo stacjonarny stężeń produktów pośrednich (pominiętych 

w równaniach kinetycznych).  

W oparciu o 276 punktów eksperymentalnych i analizę szczegółowego mechanizmu 

reakcji (1) i (2) zespół wyznaczył postać równań kinetycznych wraz z ich parametrami. 

Równania bilansu masy z zaproponowanymi równaniami kinetyczne bazujące na reak-

cji (1) i (2) całkowano, używając metody numerycznej Rungego i Kutta IV i V, a obli-

czone wartości stopni przemiany porównano z wartościami doświadczalnymi. Estymo-

wano jednocześnie 9 parametrów, wykorzystując metodę regresji nieliniowej Levenber-

ga i Marquardata. Użyte w równaniach stałe termodynamicznej równowagi reakcji (Keq1 

i Keq2) pochodzą z badań termodynamicznych procesu syntezy metanolu prowadzonych 

przez Graafa i wsp. [72]. W badanym zakresie parametrów uzyskano dobrą zgodność 

dopasowania modelu do danych eksperymentalnych. 

 Badania kinetyczne syntezy metanolu z CO2 i H2 prowadzone przez Šetnica 

i Leveca [69] przebiegały w fazie ciekłej w reaktorze zawiesinowym wypełnionym 

przemysłowym katalizatorem Cu/Zn/Al. Zespół ten wykazał, że szybkość tworzenia się 
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metanolu jest wprost proporcjonalna do stężenia ditlenku węgla. Równania kinetyczne 

zostały opracowane w oparciu o dane eksperymentalne otrzymane w stanie ustalonym. 

Określenie postaci równań kinetycznych wymagało przyjęcia następujących założeń:  

 synteza metanolu przebiega w reaktorze z idealnym wymieszaniem, który pracu-

je w warunkach izotermicznych i izobarycznych. Z punktu widzenia cieczy jest 

to reaktor okresowy, z punktu widzenia gazu jest to reaktor przepływowy, 

 własności hydrodynamiczne i transportowe w trakcie procesu w zawiesinie nie 

ulegają zmianie, 

 faza gazowa nad cieczą jest dobrze wymieszana, natomiast jej właściwości 

są takie same jak w mieszaninie gazowo–cieczowej, faza gazowa zachowuje się 

jak gaz idealny, 

 faza ciekła i stała tworzą pseudo homogeniczną zawiesinę, której właściwości 

można przewidzieć na podstawie właściwości cieczy i ciał stałych, 

 w fazie gazowej pomija się opory związane z transportem masy. 

Na podstawie 60 danych eksperymentalnych zespól ten zaproponował równania kine-

tyczne w oparciu o mechanizm Langmuira–Hinshelwooda (Tabela 2).  

 Rozovski i Lim [64] sprawdzili poprawność opracowanego teoretycznie przez 

siebie równania kinetycznego badając syntezę metanolu z mieszanki gazowej zawiera-

jącej tylko H2 i CO2 lub H2 i CO. Opracowane równanie kinetyczne wykazywało zgod-

ność jedynie z danymi eksperymentalnymi uzyskanymi z reakcji uwodornienia CO2 

do metanolu. Nie sprawdzało się dla mieszanin wzbogaconych w CO. Warto dodać, 

że równanie to było opracowane w oparciu o następujące założenia teoretyczne: centra 

aktywne katalizatora podczas syntezy metanolu pokryte są całkowicie przez CO2 i wo-

dę, wszystkie centra aktywne podczas syntezy metanolu są równe.  

 Zespół Ledakowicza [70] wykonał testy aktywności katalizatorów oraz badania 

katalityczne syntezy metanolu w reaktorze rurowym w obecności katalizatorów: 

Cu/Zn/Al (TMC–3/1), Cu/Zn/Al/Mg oraz Cu/Zn/Al/Zr. W celu opracowania równań 

kinetycznych przyjęto następujące założenia: 

 ze względu na bardzo małe stopnie przemiany CO2, uznano, że reakcja (1) jest 

nieodwracalna a jej hamowanie przez produkty było znikome,  

 w oparciu o dane literaturowe stwierdzono, że metanol jest wytwarzany jedynie 

w reakcji (1) [51].  

Na podstawie uzyskanych 25 danych eksperymentalnych zostały opracowane empi-

ryczne równania kinetyczne w postaci jednomianów potęgowych z wykładnikami potęg 



 

25 

w postaci ułamków. Dla każdego równania kinetycznego wyznaczono wartości parame-

trów (stałą przedwykładniczą i energię aktywacji), używając metody regresji nielinio-

wej. Otrzymane parametry równania kinetycznego i wykładniki potęgowe są różne 

w zależności od użytego katalizatora. Wartości wykładników potęgowych przy ciśnie-

niu parcjalnym CO2 były mniejsze od 1, co, jak stwierdza Ledakowicz i wsp. [70] mo-

głoby wskazywać na hamujący wpływ CO2 na szybkość reakcji. Empiryczna postać 

równań kinetycznych bardzo dobrze opisuje wpływ warunków procesu i służy do po-

równania aktywności katalizatorów w badanym zakresie temperatur, ciśnień i składów 

mieszanin gazowych. Jednakże równania te nie uwzględniały wpływu wody i metanolu 

na szybkość reakcji (Tabela 2). W kolejnym etapie zespół Ledakowicza sięgnął po bar-

dziej złożoną postać równania. Najbardziej odpowiednim okazało się równanie Vanden 

Bussche i Fromenta, które posłużyło do opisania danych doświadczalnych uzyskanych 

w obecności katalizatorów TMC–3/1 i Cu/Zn/Al/Zr otrzymując (po skorygowaniu war-

tości k1) dopasowanie modelu do danych eksperymentalnych na poziomie 25%. Warto 

zauważyć, że pozorna energia aktywacji ma wartość ujemną, co zaprzecza fizycznemu 

znaczeniu tego parametru. W rzeczywistości parametr k1 jest iloczynem stałej szybkości 

reakcji w etapie limitującym szybkość całego procesu (w oparciu o założony mecha-

nizm opracowany przez Vanden Bussche i Froment) oraz trzech stałych równowagi 

pozostałych etapów elementarnych. Zatem suma energii aktywacji i entalpii adsorpcji 

lub reakcji może skutkować ujemną wartością tego parametru.  

 Bardzo dobre dopasowanie modelu do własnych danych eksperymentalnych 

(30 punktów), które nie przekraczało 10% uzyskał Kubota i wsp. [71]. Zespół ten opra-

cował równania kinetyczne syntezy metanolu na podstawie danych uzyskanych 

z reaktora rurowego ze stałym złożem katalizatora Cu/Zn/Zr/Al/Si. Równania te zostały 

opracowane przy założeniach, że metanol powstaje z przekształcenia produktów po-

średnich (m.in. mrówczanu), etapem limitującym szybkość całego procesu jest reakcja 

powierzchniowa między zaadsorbowanymi na powierzchni katalizatora związkami po-

średnimi a atomami wodoru. Ponadto założono, że reakcja RWGS (2) zachodzi przez 

bezpośredni rozkład CO2 do CO na powierzchni Cu. W mianowniku obu równań pomi-

nięto ciśnienie parcjalne wodoru ze względu na niewielką zmianę oraz iloraz ciśnienia 

parcjalnego wody do wodoru ponieważ jest mniejszy od zera. Parametry równań kine-

tycznych: k1, k2, 2COK  zostały wyznaczone poprzez minimalizację sumy kwadratów błę-

dów szybkości reakcji wyznaczonej eksperymentalnie w różnych warunkach procesu 
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(różne temperatury i ciśnienia parcjalne H2 i CO2). W następnej kolejności określono 

OH2
K . Otrzymane równania kinetyczne okazały się bardzo przydatne do projektowania 

wysokowydajnej syntezy metanolu z CO2 i H2 w reaktorach rurowych.  

 Ladera i wsp. [33] przeprowadzili badania aktywności katalizatora Cu/Zn/Zr/Ga 

i niepełne badania kinetyczne syntezy metanolu w reaktorze rurowym ze stałym jego 

złożem, określając wpływ temperatury oraz ciśnienia na szybkość reakcji. Stwierdzono, 

że po przekroczeniu ok. 520 K wzrasta szybkość reakcji RWGS, natomiast wysokie 

ciśnienia parcjalne CO2 (>1,25 MPa) sprzyjają reakcji (1). Zespół Ladera sugeruje, 

że uwodornienie CO2 do metanolu może odbywać się zgodnie z mechanizmem Eley–

Rideal wg którego etapem limitującym szybkość reakcji jest reakcja zaadsorbowanych 

cząsteczek CO2 na katalizatorze z cząsteczkami H2 znajdującymi się w przestrzeni reak-

cyjnej. Ponadto na podstawie otrzymanych wyników badań kinetycznych dla reakcji (1) 

i (2) zespół ten wyznaczył równania kinetyczne w postaci jednomianów potęgowych 

oraz oszacował jego parametry, nie uwzględniając członów sorpcyjnych.  

 Przeprowadzone badania kinetyczne dotyczą w głównej mierze syntezy me-

tanolu na katalizatorze Cu/Zn/Al. Katalizator ten, jak wspomniano wcześniej, jest 

nieodporny na obecność wody w mieszaninie reakcyjnej. Dlatego uzasadnione jest 

opracowanie nowych, aktywnych katalizatorów na bazie już istniejących z dodat-

kami różnych tlenków, np. cyrkonu, czy galu, i wykorzystanie ich w badaniach 

kinetycznych procesu syntezy metanolu. Tego typu badania nie były prezentowane 

wcześniej w literaturze przedmiotu. 



 

 

Tabela 2. Zestawienie wybranych parametrów procesu oraz równań kinetycznych i ich wartości parametrów dla procesu syntezy metanolu z CO2 i H2. 

Katalizator 
T  

(K) 
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szaniny zasi-

lającej, 
(% mas.) 

Przyjęty model równania kinetycznego 
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(kJ·mol-1) 
k0, K0i, ΔH0i Autor, lit. 
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ΔH0CO=58 kJ·mol-1 

K0CO2=1,0·10-12 Pa-1 

ΔH0CO2=67 kJ·mol-1 

K0H2O/K0H2
0,5=4,1·10-16 

ΔH0H2O/ΔH0H2 =104 kJ·mol-1 

K0eq1=2,4·10-13 Pa-1 

ΔH0eq1=-98 kJ·mol-1 

K0eq2=1,1·102 Pa-1 

ΔH0eq2=39 kJ·mol-1 

K0eq3=2,5·10-11 Pa-1 

ΔH0eq3=-50 kJ·mol-1 

Graaf i wsp.  
[60] 

Cu/Zn/Al 
(SNM-1) 

433–523 0,1 

H2 (8–80) 
CO2 (0,05–

0,09) 
CO (0,07–30) 

CH3OH 
(0,008–0,1) 
H2O (0,006–

0,07) 

 

pK
p

p
K

p

p
KpK

ppK

p
ppp

kr




























































CO4
H

OH

3
H

MeOH
2CO1

CO
3
Heq1

OH

MeOHCOH

1

2

2

2

2

22

2

22

11

1
 

RWGS występuje w stanie równowagi 

– – 
Schub 

i Kuznetzov 
[61] 

27 



 

 

 
Katalizator T  

(K) 
p 

(MPa) 

Skład mie-
szaniny zasi-

lającej, 
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Przyjęty model równania kinetycznego 
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E1= 69 
E2=66 

k1=7,8∙10-6 mol·(kgkat.·h·Pa)-1 

k2=8,1∙10-6·mol·(kgkat.·h·Pa)-1 

OH2
b =1,6 107 MPa-1 

'b =0,1  

OH2
H =65·kJ·mol-1 

Malinov-
skaya i wsp. 

[63] 
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Katalizator 
T  

(K) 
p 

(MPa) 

Skład mie-
szaniny zasi-

lającej, 
(% mas.) 

Przyjęty model równania kinetycznego 
E 

(kJ·mol-1) 
k0, K0i, ΔH0i Autor, lit. 

Cu/Zn/Al 
(katalizator Błasia-

ka) 
460–550 3–9 
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CO2 (5–35) 
CO (0–20) 
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E1=105 
E2=105 

k01=3·1012mol·(kgkat.·h)-1 

k02=2,5·1012mol·(kgkat.·h)-1 

K0H2=1,4·10-14 Pa-1 

ΔH0H2=75 kJ·mol-1 

K0CO2=4,3·10-14 Pa-1 

ΔH0CO2=75 kJ·mol-1 

K0MeOH=1,1·10-15 Pa-1 

ΔH0MeOH=29 kJ·mol-1 

K0H2O=3,4·10-14 Pa-1 

ΔH0H2O=75 kJ·mol-1 

K0CO=4,9·10-16 Pa-1 

ΔH0CO=75 kJ·mol-1 

Skrzypek 
i wsp.  
[66] 
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Katalizator 
T  

(K) 
p 

(MPa) 

Skład mie-
szaniny zasi-

lającej, 
(% mas.) 

Przyjęty model równania kinetycznego 
E 

(kJ·mol-1) 
k0, K0i, ΔH0i Autor, lit. 

Cu/Zn/Al 
(ICI 51-2) 
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E1=17 
E2=-95 

k01=3,9·10-2 mol·(kgkat.·h·Pa2)-1 

k02=5,8·10-2mol·(kgkat.·h·Pa2)-1 

k0c=3,4·103 

k0a=4,9∙10-6 Pa-2 

k0b=6,62·10-16 Pa-2 

ΔH0a=-17 kJ·mol-1 

ΔH0b=-124 kJ·mol-1 

Vanden 
Bussche 

i Froment  
[68] 
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473–513 3,4–4,1 
H2 (60–80) 
CO2 (10–20 
CO (10–20) 

 
 OHOH

eqHHCO1

1

22

222

1

-

cK

ccck
r


  

 
 OHOH

eqCOCO2

2

22

22

1

-

cK

cck
r


  

E1=82 
E2=55 

k01=3,3·1017 l2·(mol·kgkat.·h)-1 
k02=3,9·107 l mol-1 

K0H2O=4,7·105 l·(kgkat.·h)-1 

ΔH0H2O=95 kJ·mol-1 

Šetnica 
i Leveca 

[69] 
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Katalizator 
T  

(K) 
p 

(MPa) 

Skład mie-
szaniny zasi-

lającej, 
(% mas.) 

Przyjęty model równania kinetycznego 
E 

(kJ·mol-1) 
k0, K0i, ΔH0i Autor, lit. 

Cu/Zn/Al 
(TMC–3/1) 

Cu/Zn/Al/Mg/1 
Cu/Zn/Al/Mg/2 

Cu/Zn/Al/Zr 

493–533 2,4–3,0 
H2 (70,2–96,6) 
CO2 (0,4–20) 
CO (0–25) 
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E1=43 
E1=43 
E1=56 
E1=61 

k01=1,1·10-3 mol·(kgkat.·h·Pa1,48)-1 
k01=4,9·10-3 mol·(kgkat.·h·Pa1,86)-1 
k01=1,1·10-2 mol·(kgkat.·h·Pa2,23)-1 
k01=1,1·10-1 mol·(kgkat.·h·Pa2,65)-1 

Ledakowicz 
i wsp. 
[70] 
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E1=-46 
E1=-47 

k01=2,9·10-3 mol·(kgkat.·h·Pa2)-1 

k01=1,5·10-2 mol·(kgkat.·h·Pa2)-1 

k0c=3,4·103 

k0a=4,9∙10-6 Pa-2 

k0b=6,6·10-16 Pa-2 

ΔH0a=-17 kJ·mol-1 

ΔH0b=-124 kJ·mol-1 
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k01=3,3·104mol·(kgkat.·h)-1 

k02=1,4·1012mol·(kgkat.·h)-1 

KCO2=7,4·10-1 

K0H20=1,4·10-14 Pa-1 

ΔH0H2O=82 kJ·mol-1 

Kubota 
i wsp. [71] 

Cu/Zn/Zr/Ga 463–523 0,3–4,2 – 

0,53
CO

1,18
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E1=31 
E2=111 – 

Ladera 
i wsp. [33] 

* – dotyczy reakcji: OHCHHCO
322 

 Opis oznaczeń:

 
rn – szybkość n–tej reakcji, 
kn – stała szybkość n–tej reakcji, 
Keqn – stałe termodynamiczne równowagi n-tej reakcji, 
Ai, bi, Ki, ki, – stałe równowagi sorpcji i-tego reagenta, 
pi – ciśnienie cząstkowe i–tego reagenta, MPa,  
ci – stężenie molowe i–tego reagenta, mol∙dm-3, 
ai – aktywność i–tego reagenta, 
E – energia aktywacji, kJ∙mol-1, 

ΔHi – entalpia molowa adsorpcji i–tego reagenta, kJ∙mol-1, 
θi – ułamek powierzchni katalizatora zajęty przez i–ty reagent. 
Indeksy dolne: 
1 – reakcja pierwsza,  
2 – reakcja druga, 
3 – reakcja trzecia, 
0 – stan początkowy 
+ – reakcja biegnąca w prawo w równaniu Askgaarda 
- – reakcja biegnąca w lewo w równaniu Askgaarda  
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5. Cel i zakres pracy 

 Celem pracy jest określenie kinetyki procesu syntezy metanolu z ditlenku węgla 

i wodoru na wytypowanym, modyfikowanym katalizatorze miedziowo–cynkowo–

cyrkonowym (Cu/Zn/Zr).  

 Zakres badań obejmuje następujące problemy: 

1. Wytworzenie katalizatorów tlenkowych Cu/Zn/Zr modyfikowanych Ce, Cr, Ga, 

Ce/Cr, Ce/Ga, Cr/Ga, Ce/Cr/Ga, których dodatek, jak wskazują doniesienia lite-

raturowe poprawiają ich aktywność i stabilność. 

2. Badania strukturalne i aktywności otrzymanych katalizatorów oraz wytypowanie 

katalizatora do badań kinetycznych. 

3. Zbadanie wpływu temperatury, ciśnienia, natężenia przepływu reagentów, po-

czątkowego składu mieszaniny substratów na przebieg syntezy metanolu na wy-

typowanym katalizatorze. 

4. Matematyczne opracowanie wyników eksperymentów w postaci równań kine-

tycznych i wyznaczenie wartości ich parametrów (stałe przedwykładnicze, ener-

gie aktywacji, stałe sorpcji) 
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III. CZĘŚĆ DOŚWIADCZALNA 

1.Katalizatory 

1.1. Materiały do preparatyki katalizatorów 

 W badaniach użyto soli w postaci hydratów azotanów miedzi, hydratu kwasu 

cytrynowego oraz stężonego kwasu azotowego (V). Wszystkie wykorzystane odczynni-

ki były czystości analitycznej (Tabela 3). 

Tabela 3. Zestawienie soli użytych do preparatyki katalizatorów. 

Lp. Wzór soli Czystość 
Masa cząsteczkowa 

(g·mol-1) 
Producent 

1 Cu(NO3)2·3 H2O cz.d.a 241,6 Merck KGAa 
2 Zn(NO3)2·6 H2O cz.d.a 297,5 Avantor S.A. 
3 ZrO(NO3)2·6 H2O cz.d.a 231,2 Aldrich 
4 Cr(NO3)3·9 H2O cz.d.a 400,1 Avantor S.A. 
5 Ce(NO3)3·6 H2O cz.d.a 434,2 Aldrich 
6 Ga(NO3)3·xH2O cz.d.a 255,7 Aldrich 
7 Kwas cytrynowy hydrat cz.d.a 210,1 Avantor S.A. 
8 Kwas azotowy (V) 65% cz.d.a 63,0 Avantor S.A. 

1.2. Preparatyka katalizatorów 

 Do wytworzenia katalizatorów zastosowano metodę homogenizacji kwasem 

cytrynowym zwaną „metodą cytrynianową” opisaną przez Courty’ego [73]. Zastosowa-

na metoda polega na kompleksowaniu składników wyjściowych kwasem cytrynowym, 

pozwalając na otrzymanie katalizatorów o wysokim stopniu dyspersji fazy aktywnej 

i bardzo dobrej homogenizacji składników katalizatora. 

Metoda ta obejmuje następujące etapy: 

 rozpuszczenie soli nieorganicznych (azotanów) w przygotowanym roztworze 

kwasu cytrynowego. W wyniku reakcji powstają cytryniany tworzące struktury 

przestrzenne, zapewniające idealne wymieszanie poszczególnych składników, 

 odparowywanie otrzymanego roztworu w wyparce próżniowej w temperaturze 

nieprzekraczającej 380 K, aż do momentu uzyskania suchej masy cytrynianów 

metali (ok. 6 dni), 

 rozkład otrzymanej mieszaniny w temperaturze 403 K, 

 kalcynacja otrzymanych tlenków metali w temperaturze 623 K, 

 tabletkowanie otrzymanego proszku, kruszenie oraz przesiewanie w celu uzyska-

nia pożądanego uziarnienia. 



 

34 

1.3. Metody analityczne i fizykochemiczne badania katalizatorów 

1.3.1. Fluorescencyjna spektrometria rentgenowska z dyspersją energii (ED–XRF)  

 Analizę jakościową i ilościową składu chemicznego otrzymanych katalizatorów 

wykonano metodą fluorescencyjnej spektrometrii rentgenowskiej z dyspersją energii 

ED–XRF (ang. Energy Dispersive X-ray Fluorescence). Widma rentgenowskie reje-

strowano za pomocą spektrometru Epsilon 3 (Panalytical, Almelo, Holandia) wyposa-

żonego w lampę rentgenowską z anodą Rh o max. mocy 9 W. Widma wykonano 

w czterech różnych warunkach pomiarowych: (i) 5 kV, czas zliczania–300 s, atmosfera 

He, (ii) 12 kV, czas zliczania–300 s, atmosfera He, filtr wiązki pierwotnej Al 50–µm, 

(iii) 20 kV, czas zliczania–120 s, atmosfera powietrza, filtr wiązki pierwotnej Al 

200 µm, (iv) 30 kV, czas zliczania–120 s, atmosfera powietrza, filtr wiązki pierwotnej 

Ag 100 µm. Intensywność promieniowania wybrano tak, aby nie przekroczyła 50% 

czasu martwego. 

1.3.2. Proszkowa dyfrakcja rentgenowska (XRD)  

 Metodę proszkowej dyfrakcji rentgenowskiej XRD (ang. X-Ray diffraction) sto-

sowano do przeprowadzania analizy fazowej otrzymywanych katalizatorów. Pomiary 

prowadzono na dyfraktometrze Bruker D8 Advance z detektorem paskowym Lynx Eye 

oraz z monochromatorem Johanssona z wykorzystaniem promieniowania CuKα o dłu-

gości fali 1,5406 Å. Pomiary prowadzone były w temperaturze pokojowej w zakresie 

kątów 2θ równym 10–100º i krokiem pomiaru 0,5 lub 0,01º.  

1.3.3. Oznaczanie powierzchni właściwej (SBET) i powierzchni aktywnej miedzi (SCu) 

oraz charakterystyka porów  

 Powierzchnię właściwą badanych katalizatorów określano metodą BET z nisko-

temperaturowej adsorpcji azotu (77 K) w zakresie ciśnień względnych p/p0 od 0,05 

do 0,25. Rozkład objętości porów w funkcji wielkości obliczono metodą Barretta-

Joynera-Halendy (BJH) wykorzystując izotermę desorpcji azotu. Pomiary prowadzono 

używając aparat Autosorb-1 firmy Quantachrome.  

 Powierzchnię aktywną miedzi w zredukowanym katalizatorze określono 

na podstawie reaktywnej adsorpcji N2O w 363 K (VG/ Fisons Quartz 200D). 

1.3.4. Temperaturowo programowana redukcja wodorem (H2–TPR) 

 H2-TPR stosowano w celu określenia temperatury początku i końca redukcji 

i stanu utlenienia metalu. Pomiar przeprowadzono w kwarcowym reaktorze przepły-

wowym Chembet-3000 (Quantachrome) (średnica ok. 5 mm) w zakresie temperatur 

293–873 K. W badaniach TPR użyto około 0,020 g próbki. Przed analizą TPR wszyst-
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kie próbki trzymano w strumieniu helu w temperaturze 373 K przez 1,5 h, aby usunąć 

fizycznie zaadsorbowaną wodę. Następnie każdą próbkę schłodzono do temperatury 

otoczenia i przeprowadzono analizę TPR. Próbki redukowano mieszaniną wodoru 

w argonie (5% obj. H2) przy liniowym wzroście temperatury (10 K·min-1) przy objęto-

ściowym natężeniu przepływu 30 cm3·min-1. Profile TPR rejestrowano przy użyciu de-

tektora TCD. 

1.3.5. Analiza termograwimetryczna (TGA) 

 Analizę termograwimetryczną stosowano do oceny aktywnej formy katalizatora. 

Pomiary TG prowadzono na aparacie STAR 850 firmy Mettler Toledo w azocie 

i powietrzu w zakresie temperatur 298–773 K przy liniowym wzroście temperatury 

(10 K·min-1) przy objętościowym natężeniu przepływu gazu 60 cm3·min-1.  

 Wszystkie powyższe badania zostały wykonane we współpracy z następującymi 

ośrodkami: Instytutem Chemii Uniwersytetu Śląskiego w Katowicach, Środowiskowym 

Laboratorium Unikalnej Aparatury Chemicznej Uniwersytetu im. Adama Mickiewicza 

w Poznaniu, Instytutem Katalizy i Fizykochemii Powierzchni im. Jerzego Habera PAN 

w Krakowie oraz w miejscu pacy: Instytucie Inżynierii Chemicznej PAN w Gliwicach. 

W każdym przypadku wymagało to specjalistycznego przygotowania próbek. W kilku 

przypadkach wymagana była dodatkowa obróbka próbek.  

2. Mieszanki gazowe do syntezy metanolu 

 Do przygotowania mieszanek gazowych użyto ditlenku węgla, wodoru i azotu, 

a w niektórych dodatkowo tlenku węgla. Wszystkie gazy były czystości technicznej, 

wyprodukowane przez firmę SIAD. Mieszanki gazowe do syntezy metanolu w całości 

przygotowano w Instytucie Inżynierii Chemicznej PAN w Gliwicach. 

3. Stanowisko badawcze oraz metodyka prowadzenia badań aktywności i testów kine-

tycznych 

 Badania aktywności katalizatorów i testy kinetyczne prowadzono w reaktorze 

rurowym (3) ze stali nierdzewnej o objętości 1,5·10-4 m3, podłączonym „on line” 

do chromatografu gazowego (GC) VARIAN STAR 3800. Schemat aparatury przedsta-

wiono na rysunku 5. 
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Rys. 5. Schemat doświadczalnej aparatury do syntezy metanolu. 

3.1. Przygotowanie katalizatora do badań aktywności i badań kinetycznych 

 Do pomiarów aktywności katalizatora i prowadzonych testów kinetycznych uży-

to próbek katalizatorów o masie 2,0 g i frakcji 0,8–1,0 mm. Celem uzyskania w reakto-

rze warunków zbliżonych do izotermicznych w warstwie górnej i dolnej reaktora znaj-

dowała się pokruszona porcelana (materiał inertny) stanowiący uzupełnienie usypanego 

złoża. Badania prowadzono dla reakcji przebiegającej w obszarze kinetycznym. W tym 

celu przed rozpoczęciem właściwych pomiarów wykonano klasyczne testy wykluczają-

ce wpływy dyfuzji wewnętrznej i zewnętrznej.  

 Dyfuzję wewnętrzną wyeliminowano na podstawie pomiarów polegających 

na określeniu stopni przemiany ditlenku węgla dla różnych wielkości średnic ziarna 

katalizatora zachowując pozostałe parametry niezmienne. 

 Dyfuzję zewnętrzną wyeliminowano dobierając zakres zmian objętościowych 

natężeń przepływu oraz wielkość ziarna.  

 Celem uzyskania aktywnej formy katalizatorów miedziowych, konieczne było 

przeprowadzenie ich redukcji przed badaniami aktywności oraz pomiarami kinetycz-

nymi. Redukcję prowadzono przed planowanym cyklem doświadczeń, używając 

do tego celu mieszaniny 7% mol. H2 w azocie, w temperaturze 473 K, pod ciśnieniem 

atmosferycznym dla objętościowego natężenia przepływu gazu redukcyjnego 

50 cm3·min-1. Redukcję prowadzono dwukrotnie przez 2 h, kontrolując zawartość wo-

doru w mieszaninie redukcyjnej za pomocą analizy chromatograficznej. Powyższe wa-

runki prowadzenia redukcji zapobiegają możliwości przegrzania katalizatora. 
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 Przed rozpoczęciem badań aktywności i testów kinetycznych wymagana jest 

stabilizacja katalizatora. Stabilizację prowadzi się używając mieszaniny gazowej skła-

dającej się z 70% mol. H2 i 20% mol. CO2 w azocie podgrzewając katalizator do tempe-

ratury 553 K, pod ciśnieniem 4 MPa, GHSV 3300 h-1. Prowadzi się ją aż do uzyskania 

powtarzalnych wyników stopnia przemiany CO2 i zwykle trwa to 4 dni. 

 Pomiary kinetyczne prowadzono w stosunkowo niskich temperaturach, dla dale-

kich od równowagowych wartości stopnia przemiany. Zastosowanie niskich temperatur 

dodatkowo obniża ewentualny wpływ dyfuzji zewnętrznej i wewnętrznej. 

 Podczas prowadzenia badań kinetycznych raz w tygodniu prowadzono kontrolę 

stabilności katalizatora, powtarzając pomiar w temperaturze 453 K dla ciśnienia 8 MPa 

oraz GHSV 3300 h-1. 

3.2. Sposób wykonania doświadczeń 

 Mieszaninę gazową o znanym składzie podawano z butli poprzez odtleniacz (1) 

wypełniony katalizatorem BTS (N-benzylo-p-toluenosulfamid) i osuszacz (2) wypeł-

niony sitami molekularnymi (Rys. 5). Następnie gaz podawano do reaktora (3), którego 

przestrzeń podzielona była na trzy części: górna i dolna wypełniona porcelaną, której 

zadaniem było ogrzanie mieszaniny reakcyjnej do zadanej temperatury. Warstwa środ-

kowa wypełniona była katalizatorem. Układ zaworów regulujących i redukcyjnych po-

zwalał na utrzymywanie stałego ciśnienia. Termopara (T) służyła do regulacji i pomiaru 

temperatury, w celu zapewnienia izotermiczności procesu. Po reakcji mieszanina kie-

rowana była bezpośrednio na chromatograf gazowy (GC) oraz do separatora (4). Ci-

śnienie gazu mierzone było za pomocą manometrów (P). Pomiar natężenia przepływu 

gazu mierzony był na wylocie za pomocą przepływomierzy bąbelkowych (F). 

3.3. Analiza substratów i produktów syntezy metanolu 

 Substraty oraz produkty doprowadzano do chromatografu gazowego linią trans-

ferową grzaną do temperatury 443 K. Metanol oznaczano ilościowo na kolumnie CP-

Wax, stosując detektor FID. Gazy (CO2, H2, CO, N2, CH4) oznaczano na kolumnie Car-

bo Plot, stosując detektor TCD.  

3.4. Plan badań aktywności katalizatorów 

 Badania aktywności katalizatorów prowadzono w następujących warunkach: 

 zakres temperatury pomiaru: 453–513 K,  

 ciśnienie: 8 MPa, 

 GHSV: 3300 h-1, 
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 skład mieszaniny reakcyjnej: 

H2: 66% mol, 

CO2: 22% mol, 

N2: 12% mol 

3.5. Plan badań kinetycznych 

 Badania kinetyczne prowadzono w następujących warunkach: 

 zakres temperatury pomiaru: 433–513 K,  

 ciśnienia: 3; 4; 5; 6,5; 8 MPa, 

 GHSV: 1660, 3300, 6660, 10000 h-1, 

dla mieszanek gazowych, których skład zestawiono w tabeli 4: 

Tabela 4. Zestawienie składów gazowych mieszanin reakcyjnych.  

Składnik 
(% mol.) 

Numer mieszanki 
I II III IV V VI VII 

H2 69 68 71 48 30 64 68 
CO2 21 9 5 23 21 21 23 
CO - - - - - 6 4 
N2 10 23 24 29 49 9 5 

4. Miary postępu reakcji 

 Wykorzystano następujące miary postępu reakcji: 

a) stopnie przemiany CO2 (α): 

 dla reakcji (1)  

    100% 

0

2

0

1
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MeOH

.
F

.
F

.
F

α



 ,    (14) 

 dla reakcji (2) 

    100%

0
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0

0
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


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w których: MeOH

.
F – to molowe natężenie przepływu metanolu na wylocie (mol·h-1), 

0

2
CO

.
F , 0

CO

.
F – to molowe natężenie przepływu składnika: ditlenku węgla i tlenku węgla 
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na wlocie (mol·h-1), CO

.
F – to molowe natężenie przepływu składnika: tlenku węgla 

(mol·h-1) na wylocie,  

b) wydajność metanolu (WMeOH): 

    
kat.

MeOH
MeOH m

M
.

F
W MeOH  ,  (g·kg-1·h-1)  (16) 

w którym: MMeOH – to masa molowa metanolu (g∙mol-1), mkat. – masa katalizatora (g), 

c) selektywność w kierunku tworzenia metanolu (SMeOH): 

   100% 
.
F

.
F

.
F

S

COMeOH

MeOH

MeOH



  ,    (17) 

d) selektywność w kierunku tworzenia tlenku węgla (SCO): 

   100% 
.
F

.
F

.
F

S

COMeOH

CO

CO



 .     (18) 

5. Wyniki badań fizykochemicznych i aktywności katalizatorów 

5.1. Charakterystyka katalizatorów 

 Na rys. 6 przedstawiono widma ED–XRF zarejestrowane dla wybranych katali-

zatorów w postaci zależności liczby zliczeń od wartości energii promieniowania. Anali-

za widm pozwoliła określić skład jakościowy otrzymanych katalizatorów, który był 

zgodny z oczekiwanym. 

 W Tabeli 5 dla badanych katalizatorów przedstawiono porównanie składu ilo-

ściowego obliczonego teoretycznie (t) i otrzymanego techniką ED–XRF (p). Występuje 

niewielkie zróżnicowanie pomiędzy składem ilościowym obliczonym i wyznaczonym 

techniką ED–XRF.  
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Rys. 6. Widma ED–XRF wybranych próbek katalizatorów: Cu/Zn/Zr/Cr (a), 

Cu/Zn/Zr/Ce/Cr (b), Cu/Zn/Zr/Ce/Ga (c). 
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Tabela 5. Porównanie składu chemicznego ilościowego obliczonego z wyznaczonym 
techniką ED–XRF dla katalizatorów, % mas. 

Katalizator 

Zawartość (% mas.)* 
CuO ZnO ZrO2 CeO2 CrO Ga2O3 

t** p** t** p** t** p** t** p** t** p** t** p** 

Cu/Zn/Zr/Ce/Cr/Ga 62,8 63,0 25,3 24,7 3,8 3,6 3,6 3,9 0,6 0,7 3,9 3,8 

Cu/Zn/Zr/Cr/Ga 65,3 58,2 26,3 25,7 3,8 3,4 – – 0,7 0,6 3,9 3,9 

Cu/Zn/Zr/Ce/Ga 66,8 57,7 26,2 20,0 2,9 2,5 2,2 1,9 – – 0,9 0,9 

Cu/Zn/Zr/Ce/Cr 67,5 67,1 27,2 25,1 3,3 3,1 1,8 1,9 0,2 0,3 – – 

Cu/Zn/Zr/Ga 65,3 64,5 26,3 24,9 4,5 4,2 – – – – 3,9 3,9 

Cu/Zn/Zr/Cr 67,1 62,2 27,1 24,0 5,5 4,9 – – 0,3 0,4 – – 

Cu/Zn/Zr/Ce 65,3 65,8 26,3 25,2 4,5 4,3 3,9 3,7 – – – – 

Cu/Zn/Zr 62,5 61,9 25,0 25,6 12,6 11,1 – – – – – – 

*Nieznormalizowane, t** – skład chemiczny obliczony, p** – skład chemiczny wyznaczony techniką 
ED–XRF 

 Na rysunkach 7 a, b przedstawiono skład fazowy katalizatorów przed syntezą 

metanolu (po kalcynacji, przeprowadzonej w warunkach zgodnie z opisem zamieszczo-

nym w Rozdziale III.1.2) i po syntezie metanolu (badaniach aktywności, szczegółowy 

opis warunków badań aktywności opisano w Rozdziale III.3.4) określony techniką 

proszkowej dyfrakcji rentgenowskiej (XRD). 

Widma XRD (Rys. 7 a, b) posłużyły do wyznaczenia wielkości krystalitów tlenków 

miedzi (CuO, Cu2O) oraz miedzi w próbkach katalizatorów przed i po syntezie metano-

lu (Tabela 6). Rozmiar krystalitów określono na podstawie szerokości refleksu XRD 

w połowie jego wysokości FWHM (ang. full widthat half maximum) przy użyciu rów-

nania Scherrera. 

Analiza dyfraktogramów XRD (Rys. 7 a, b) większości badanych katalizatorów przed 

i po syntezie metanolu wskazuje na występowanie zróżnicowanej fazy krystalicznej. 

Piki próbek katalizatorów przed syntezą metanolu (Rys. 7 a) są szerokie i słabo wy-

kształcone, co może świadczyć o większym udziale fazy amorficznej w porównaniu 

do próbek katalizatorów po syntezie metanolu (Rys. 7 b) [31].  

Katalizatory przed syntezą metanolu osiągają największą intensywność pików odpo-

wiadających CuO (w okolicach 2θ= 35 i 38º). Wielkości krystalitów CuO 

w modyfikowanych katalizatorach są mniejsze niż w Cu/Zn/Zr, co przedstawiono 

w Tabeli 6. Przy czym zmniejszenie osiągnięto po wprowadzeniu do Cu/Zn/Zr tlenków 

ceru lub chromu (z 26 nm do 6 nm). Warto zauważyć, że w strukturach katalizatorów  

 



 

42 

 

 

Rys. 7. Dyfraktogramy XRD katalizatorów: przed syntezą metanolu (po kalcynacji 

przeprowadzonej w warunkach zgodnie z opisem zamieszczonym w Roz-

dziale III.1.2) (a), po syntezie metanolu (badaniach aktywności, szczegółowy 

opis warunków badań aktywności opisano w Rozdziale III.3.4)(b). 
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Cu/Zn/Zr/Ce/Cr/Ga, Cu/Zn/Zr/Cr/Ga, Cu/Zn/Zr/Ce/Ga, Cu/Zn/Zr/Ce/Cr oraz 

Cu/Zn/Zr/Ce utworzyły się spinele cynku z chromem (2θ= 34°), cyrkonu z cerem 

(2θ= 28 i 67°) oraz połączenie tlenku cynku z tlenkiem ceru (2θ= 49 i 58°) (Rys. 7 a), 

co nastąpiło prawdopodobnie na skutek kalcynacji (623 K). Wprowadzone do Cu/Zn/Zr 

tlenki ceru, chromu i galu powodują zwiększenie udziału fazy amorficznej objawiające 

się spadkiem intensywności pików (Rys. 7 a). Należy również zauważyć, że katalizato-

ry Cu/Zn/Zr/Ce/Ga i Cu/Zn/Zr/Ce/Cr/Ga charakteryzują się rozmytymi, niskiej inten-

sywności pikami przypisanymi Cu2O (w okolicach 2θ= 29, 36, 42, 58, 61º). Prawdopo-

dobnie spowodowane jest to częściową redukcją CuO na skutek kalcynacji.  

Tabela 6. Wielkość krystalitów miedzi przed i po syntezie metanolu. 

Katalizator 
Przed syntezą metanolu* Po syntezie metanolu** 

CuO (111) 
(nm) 

Cu0 (111) 
(nm) 

CuO (111) 
(nm) 

Cu2O (111) 
(nm) 

Cu/Zn/Zr/Ce/Cr/Ga 10,6 16,5 – – 
Cu/Zn/Zr/Cr/Ga 8,1 9,1 1,6 – 
Cu/Zn/Zr/Ce/Ga 12,1 38,4 6,9 – 
Cu/Zn/Zr/Ce/Cr 9,3 16,5 0,2 – 
Cu/Zn/Zr/Ga 9,7 29,6 – – 
Cu/Zn/Zr/Cr 6,1 20,6 – 2,0 
Cu/Zn/Zr/Ce 6,7 23,6 0,8 1,5 
Cu/Zn/Zr 26,1 25,5 5,8 – 
* – po kalcynacji, której opis warunków znajduje się w Rozdziale III.1.2. 
** – po badaniach aktywności, których opis warunków znajduje sie w Rozdziale III.3.4. 

Katalizatory po syntezie metanolu osiągają znaczący spadek intensywności lub brak 

piku odpowiadającego CuO (Rys. 7 b). Zmianie ulegają wielkości krystalitów CuO, 

która zmniejsza się średnio o 80% w stosunku do wielkości krystalitów w próbkach 

przed syntezą metanolu (Tabela 6). Dominującą fazą krystaliczną po syntezie metanolu 

jest miedź, która tworzy dobrze wykształcone i intensywne piki (w okolicach 2θ= 43 

i 50º) (Rys. 7 b). Większość modyfikowanych katalizatorów Cu/Zn/Zr w niewielkim 

stopniu różni się wielkością krystalitów miedzi w stosunku do niemodyfikowanego 

Cu/Zn/Zr (Tabela 6). Niewielkie piki Cu2O (w okolicach 2θ= 29, 36, 38, 42, 61°), ob-

serwowane na widmach dla katalizatorów: Cu/Zn/Zr/Ce, Cu/Zn/Zr/Cr, Cu/Zn/Zr/Ce/Cr, 

Cu/Zn/Zr/Ce/Ga oraz Cu/Zn/Zr/Cr/Ga prawdopodobnie wynikają z częściowego utle-

nienia aktywnej formy katalizatora (Cu0) na skutek działania wody powstającej w obu 

reakcjach w wysokich temperaturach i/lub kontaktu z powietrzem [29]. Badania utle-

niania miedzi przeprowadzone przez Słoczyńskiego i wsp. [30] w wysokich temperatu-

rach wykazały, że Cu2O zawsze powstawało najpierw na powierzchni metalicznej mie-
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dzi, a następnie utleniało się do CuO. Obecność małych krystalitów Cu2O w produktach 

utleniania wskazuje, że faza ta wpływa stabilizująco na powierzchnię Zn/Zr. Efekt stabi-

lizacji pogłębiają pozostałe wprowadzone tlenki metali [30]. 

 Wpływ wprowadzonych tlenków metali do Cu/Zn/Zr został dodatkowo potwier-

dzony pomiarami adsorpcji–desorpcji azotu. Na rysunku 8 przedstawiono doświadczal-

ne izotermy adsorpcji i desorpcji azotu (77 K), które posłużyły do określenia właściwo-

ści struktury porowatej badanych katalizatorów.  

 

Rys. 8 Izotermy adsorpcji/desorpcji azotu (77 K) badanych katalizatorów. 

Analiza kształtu izoterm pozwala na sklasyfikowanie ich zgodnie z normami IUPAC 

do typu IV, charakterystycznego dla kapilarnej kondensacji mającej miejsce w zakresie 

mezoporów. Dodatkowo widoczne są pętle histerezy w zakresie ciśnień względnych 

(P/P0) 0,4–1, które można sklasyfikować do typu H3, taki kształt jest charakterystyczny 

dla porów szczelinowych [74]. Większość otrzymanych katalizatorów wykazuje zbliżo-

ne do siebie właściwości struktury porów, większe niż dla Cu/Zn/Zr. Wyjątkiem jest 

katalizator Cu/Zn/Zr/Ce/Ga, gdzie następuje pogorszenie właściwości struktury porów 

w stosunku do Cu/Zn/Zr (Rys. 8).  

 Na rysunku 9 pokazano funkcje rozkładu objętości porów w badanych kataliza-

torach. Funkcje te zostały obliczone na podstawie gałęzi adsorpcyjnych izoterm adsorp-

cyjno–desorpcyjnych azotu za pomocą metody Barretta-Joynera-Halendy (BJH). Funk-

cje rozkładu charakteryzują się występowaniem pojedynczych pików odpowiadających 
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mezoporom, których maksima położone są w zakresie około 4–9 nm. Jednoczesna 

obecność tlenku ceru i galu w Cu/Zn/Zr prowadzi do przesunięcia maksimum piku 

funkcji rozkładu odpowiadającego większym rozmiarom mezoporów. 

 

Rys. 9. Funkcje rozkładu objętości porów w badanych katalizatorach. 

 W Tabeli 7 zestawiono podstawowe parametry struktury porowatej badanych 

katalizatorów. 

Tabela 7. Parametry struktury porowatej badanych katalizatorów. 

Katalizator 
SBET 

(m2·g-1) 
SCu 

(m2·gCu
-1) 

Vt 
(cm3 g-1) 

Dp 
(nm) 

Cu/Zn/Zr/Ce/Cr/Ga 35 8,7 0,10 12 
Cu/Zn/Zr/Cr/Ga 21 9,4 0,10 18 
Cu/Zn/Zr/Ce/Ga 8 3,6 0,06 31 
Cu/Zn/Zr/Ce/Cr 31 12,6 0,10 18 
Cu/Zn/Zr/Ga 29 8,7 0,09 12 
Cu/Zn/Zr/Cr 24 8,7 0,06 9 
Cu/Zn/Zr/Ce 15 7,9 0,08 22 
Cu/Zn/Zr 18 6,1 0,10 23 
SBET – powierzchnia właściwa, 
SCu – powierzchnia aktywnej miedzi, 
Vt  – całkowita objętość porów dla p/p0 = 0,99, 
Dp – średnia wielkość porów. 

Nie wszystkie wprowadzone tlenki metali do Cu/Zn/Zr zwiększyły powierzchnię wła-

ściwą SBET, ich wpływ na nią był zróżnicowany. Jednoczesne wprowadzenie tlenków 
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ceru, chromu i galu spowodowało znaczący wzrost SBET, a wprowadzenie tylko tlenku 

ceru spowodował jej zmniejszenie. Największe zmniejszenie powierzchni BET zaob-

serwowano przy równoczesnym wprowadzeniu tlenków ceru i galu. Porównując te dane 

z wielkością krystalitów można wyciągnąć wniosek, że wzrost powierzchni BET zwią-

zany jest ze zmniejszeniem rozmiarów krystalitów Cu0 (Tabela 6 i 7). Dla wszystkich 

modyfikowanych katalizatorów uzyskano wzrost powierzchni aktywnej miedzi, której 

wielkość malała w następującej kolejności: Ce/Cr>Cr/Ga>Cr; Ga; 

Ce/Cr/Ga>Ce>Ce/Ga. Warto zauważyć, że wprowadzenie tlenków metali do Cu/Zn/Zr 

nie zmienia lub w niewielkim stopniu obniża całkowitą objętość porów (Vt). Katalizator 

modyfikowany jednocześnie tlenkami ceru i galu wykazuje największą średnią wielkość 

porów (Dp), przy jednoczesnym spadku powierzchni BET, SCu oraz Vt. Jest 

to prawdopodobnie spowodowane wzrostem krystalitów miedzi metalicznej w kataliza-

torze (Tabela 6 i 7). Dane literaturowe umożliwiają jedynie porównanie osiągniętej po-

wierzchni BET dla Cu/Zn/Zr/Ce i Cu/Zn/Zr/Ga oraz SCu dla Cu/Zn/Zr/Ga. Powierzchnia 

BET przedstawiona w literaturze jest wyższa o 46 m2∙g-1 dla Cu/Zn/Zr/Ce [31] i 11–

114 m2∙g-1 dla Cu/Zn/Zr/Ga w porównaniu do osiągniętej w niniejszej pracy (Tabela 1 

i 7). Jedynym wyjątkiem był katalizator Cu/Zn/Zr/Ga otrzymany metodą cytrynianową 

przez zespół Słoczyńskiego [30], który charakteryzuje się niższą o 8 m2∙g-1 powierzch-

nię BET niż ta przedstawiona w Tabeli 7. Powierzchnia aktywnej miedzi 

dla Cu/Zn/Zr/Ga jest, podobnie jak SBET, niższa nawet o ponad 50 m2∙g-1 Cu do osią-

gniętej przez zespół Natesakhawat [34], co może wynikać z innej metody preparatyki 

katalizatora. 

 Na rysunku 10 przedstawiono profile H2–TPR otrzymanych katalizatorów mie-

dziowych zarejestrowane przed syntezą metanolu (po kalcynacji, przeprowadzonej 

w warunkach zgodnych z opisem zamieszczonym w Rozdziale III.1.2.).  

Widma H2–TPR przedstawiają zróżnicowany wpływ wprowadzonych tlenków metali 

do Cu/Zn/Zr na ich redukowalność obniżając temperaturę redukcji od 2 do ok. 30 K. 

Należy podkreślić, że podatność katalizatora miedziowego na redukcję tlenku miedzi 

jest niezwykle istotna, ponieważ wpływa ona na powinowactwo miedzi w stosunku 

do wodoru oraz jego skłonność do utlenianie koksu osadzanego na jego powierzchni. 

Tlenki metali (Ce, Ga, Cr lub ich mieszanina) wprowadzone do Cu/Zn/Zr powodują 

obniżenie temperatury redukcji wodoru (biorąc pod uwagę najintensywniejszy pik) 

w następującej kolejności Ce<Ce/Cr<Ce/Ga<Ce/Cr/Ga<Cr/Ga<Ga<Cr. Większość spo-

śród badanych układów katalitycznych redukuje się jednoetapowo, co wiąże się z re-
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dukcją CuO + H2→Cu + H2O [75]. Wyjątkiem jest katalizator Cu/Zn/Zr/Ce/Cr/Ga, któ-

ry wykazuje dwa piki redukcyjne. Pierwszy pik jest szeroki, słabo wykształcony i od-

powiada redukcji Cu2O + H2 →2Cu +H2O dla 509 K, natomiast drugi jest szeroki, in-

tensywny i odpowiada redukcji CuO do Cu dla 573 K. Pik redukcyjny katalizatora 

Cu/Zn/Zr/Ce/Ga wyróżnia się na tle innych wyjątkową szerokością, która może świad-

czyć o dwuetapowej redukcji tlenków miedzi (Cu2O i CuO). Większość pików reduk-

cyjnych charakteryzuje się brakiem symetrii (ogonowaniem), co może sugerować re-

dukcję amorficznego CuO [76].  

 

Rys. 10. Profile H2–TPR badanych katalizatorów 

 Na rysunkach 11 a, b i 12 a, b przedstawiono wyniki analizy termograwime-

trycznej wybranego katalizatora Cu/Zn/Zr/Ga użytego w badaniach kinetycznych (prze-

prowadzonych w warunkach zgodnych z opisem zamieszczonym w Rozdziale III.3.5) 

wykonanej w atmosferze azotu i powietrza przed i po syntezie metanolu. 

Podczas ogrzewania katalizatora Cu/Zn/Zr/Ga przed syntezą metanolu do temperatury 

773 K w atmosferze N2 i powietrza obserwuje się ubytek masy (2%) związany 

z odparowaniem wilgoci i zanieczyszczeń przy ok. 320 K (Rys. 11 a, b). Dalszy ubytek 

(rzędu 0,5% do 1%) przy ponad 500 K jest związany z odparowaniem wody zaadsor-

bowanej. Ogrzewanie katalizatora Cu/Zn/Zr/Ga po przeprowadzonych badaniach kine-



 

48 

tycznych do temperatury 773 K w atmosferze N2 powoduje ubytek masy o ok 5% przy 

ok. 590 K, któremu odpowiada wąski, ostry pik endotermiczny (Rys. 12 a). 

 

 

Rys. 11. Krzywe termograwimetryczne Cu/Zn/Zr/Ga przed syntezą metanolu wy-

konane w atmosferze: azotu (a), powietrza (b). 
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Rys. 12. Krzywe termograwimetryczne Cu/Zn/Zr/Ga po syntezie metanolu wyko-

nane w atmosferze: azotu (a), powietrza (b). 

Pik ten jest związany z rozkładem ZnCO3 do ZnO i CO2 (co szczegółowo opisano 

w Rozdziale III.7). Na widmie DTG katalizatora ogrzewanego w atmosferze powietrza 

obserwuje się dwa szerokie piki dla temperatury 469 K i 613 K (Rys. 12 b). W przy-
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padku pierwszego piku obserwuje się przyrost masy ok. 8%, a w przypadku drugiego 

ok. 2% (Rys. 12 b). Przyrosty te są przypuszczalnie związane z dwustopniowym utle-

nieniem zredukowanej aktywnej formy katalizatora odpowiednio z 2Cu0+ 0,5O2→Cu2O 

i Cu2O + 0,5O2→2CuO [77].  

5.2. Badania aktywności 

 Wyniki pomiarów aktywności przedstawiono na rysunkach 13–16 w formie wy-

kresów zależności wydajności metanolu (WMeOH), stopni przereagowania CO2 dla reak-

cji (1) (α1) i (2) (α2) oraz selektywności w kierunku tworzenia metanolu (SMeOH) i tlenku 

węgla (SCO) od temperatury. Szczegółowy opis warunków badań aktywności zamiesz-

czono w Rozdziale III.3.4  

 Analizę aktywności katalizatorów rozpoczęto od bilansu węgla. Stwierdzono 

niewielkie odchylenia, których wartość nie przekraczała ±2–3%. 

 Wydajność metanolu przedstawiona dla badanych katalizatorów na rysunku 13 

w początkowym zakresie temperatur 453–503 K rośnie liniowo osiągając wartość mak-

symalną (w zależności od katalizatora) w granicach od 160 do ok. 230 g∙kgkat.
-1∙h-1 

po czym maleje (do ok. 140–175 g∙kgkat.
-1∙h-1). Porównanie aktywności katalizatorów 

przeprowadzono w temperaturze 493 K, ponieważ większość katalizatorów osiąga w tej 

temperaturze maksymalną wydajność metanolu. Katalizator Cu/Zn/Zr/Ce/Cr osiągnął 

najwyższą wydajność metanolu wynoszącą 225 g∙kgkat.
-1∙h-1 w 493 K, dalszy wzrost 

temperatury powoduje gwałtowne zmniejszenie wydajności metanolu (Rys. 13). 

 

Rys. 13. Wydajność metanolu od temperatury. 
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Dla katalizatora Cu/Zn/Zr/Ga krzywa wydajności metanolu od temperatury ma odmien-

ny charakter niż dla pozostałych katalizatorów. Wydajność metanolu rośnie w całym 

zakresie pomiarowym osiągając wartość ponad 200 g∙kgkat.
-1∙h-1.  

 Krzywe zależności stopnia przereagowania ditlenku węgla (α1) i wydajności 

metanolu od temperatury mają podobny przebieg (Rys. 14 a i b ) dla większości katali- 

 

 

Rys. 14. Stopnie przereagowania CO2 dla: reakcji (1) (a), reakcji (2) (b) od tempe-

ratury. 

zatorów. Zarówno WMeOH jak i α1 osiągają maksimum w temperaturach ok. 490–500 K. 

Stopień przereagowania ditlenku węgla (α2) większości katalizatorów rośnie liniowo 

wraz z temperaturą. Jedynym wyjątkiem jest katalizator Cu/Zn/Zr/Ga dla którego α2 po 

przekroczeniu temperatury 493 K osiąga stałą wartość na poziomie ok. 7%.  
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 Selektywność w kierunku tworzenia metanolu, przedstawiona na rysunku 15, 

maleje w całym zakresie pomiarowym z ok. 85% do 50%. Wyjątkiem jest katalizator 

Cu/Zn/Zr/Ga, którego selektywność w kierunku tworzenia metanolu po przekroczeniu 

493 K nieco rośnie, a następnie po osiągnięciu wartości na poziomie 70% stabilizuje się 

przy wydajności metanolu ok. 200g∙(kgkat.∙h)-1 przy ponad 500 K. 

 

Rys. 15. Selektywność metanolu od temperatury. 

 Zależność selektywności w kierunku tworzenia tlenku węgla od temperatury 

ma odmienny przebieg niż w kierunku tworzenia metanolu. Wartości selektywności 

w kierunku tworzenia CO rosną w całym zakresie pomiarowym dochodząc aż do 50% 

dla Cu/Zn/Zr/Ce/Cr/Ga w 513 K, co przedstawiono na rysunku 16. Odmienny przebieg  

 

Rys. 16. Selektywność tlenku węgla od temperatury. 
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ma krzywa selektywności w kierunku tworzenia CO dla katalizatora Cu/Zn/Zr/Ga. Se-

lektywność ta po przekroczeniu temperatury 493 K nieznacznie maleje, a następnie 

po osiągnięciu wartości na poziomie 30% jest stała.  

Jak wynika z analizy wykresów (Rys. 13–16), modyfikacja katalizatora Cu/Zn/Zr tlen-

kami metali poprawiła zarówno wydajność metanolu jak i stopnie przereagowania di-

tlenku węgla α1 i α2 oraz miała istotny wpływ na ich selektywności. 

 Wyniki aktywności katalizatorów przedstawiono w publikacji autor-

skiej [78]. 

 Zależność pomiędzy wydajnością metanolu a powierzchnią aktywną miedzi 

(SCu) dla 493 K zilustrowano na rysunku 17.  

 

Rys. 17. Wydajność metanolu od powierzchni aktywnej miedzi. 

Zależność ta ma nieregularny charakter. Jak dowodzą prace m.in. Witoona i wsp. [79], 

Suna i wsp. [80] oraz Li i wsp. [81] zachowanie to wskazuje, że aktywność katalizato-

rów do uwodornienia CO2 zależy od powierzchni aktywnej miedzi, a także jej oddzia-

ływania z pozostałymi tlenkami metali katalizatora (m.in. Zn, Zr). Warto zauważyć, 

że im wyższa wartość SCu, tym intensywniejsza adsorpcja cząsteczek wodoru na po-

wierzchni miedzi, która w konsekwencji przekłada się na wysoką wydajność metanolu. 

Prawidłowość ta najbardziej uwidocznia się w przypadku uwodornienia CO2 do meta-

nolu w obecności katalizatora Cu/Zn/Zr/Ce/Cr. Prawdopodobnie wprowadzenie tlenku 

ceru i chromu do Cu/Zn/Zr intensyfikuje adsorpcję H2 i CO2 na skutek zmiany „środo-
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wiska” elektronowego wokół miedzi poprzez wzrost oddziaływania CuO z bogatym 

w tlen CeO2, który do temperatury 493 K hamuje reakcję RWGS (Rys.16) [31].  

Katalizator Cu/Zn/Zr/Ce/Cr/Ga pomimo, że okazał się najmniej aktywny (wydajność 

metanolu 164 g∙kgkat.
-1∙h-1 dla 503 K) charakteryzuje się największą powierzchnią BET. 

Powodem tego może być jedna z największych średnich średnic mezoporów. Warto 

zauważyć, że katalizator ten osiąga analogiczną wielkość krystalitów miedzi metalicz-

nej (ok. 17 nm) i zbliżoną powierzchnię BET do najaktywniejszego katalizatora 

Cu/Zn/Zr/Ce/Cr (Tabela 7 i Rys. 9). Jednoczesna obecność tlenków ceru, chromu i galu 

w Cu/Zn/Zr nie wpływa na zmianę powierzchni aktywnej miedzi i jest ona porówny-

walna do tej, którą osiągają katalizatory Cu/Zn/Zr/Cr i Cu/Zn/Zr/Ga (Tabela 7) o wyż-

szej maksymalnej wydajności metanolu (Rys. 13). Jednym z powodów niskiej aktywno-

ści katalizatora Cu/Zn/Zr/Ce/Cr/Ga może być fakt, że po redukcji wodorem tworzy 

on w znacznie większym stopniu strukturę amorficzną niż pozostałe katalizatory, czego 

dowodzą przeprowadzone badania XRD (Rys. 7 b).  

Katalizator Cu/Zn/Zr/Ce/Ga wprawdzie osiąga przeciętną aktywność (Rys. 13–16) 

to na uwagę zasługują jedne z największych krystalitów miedzi metalicznej (Tabela 6) 

oraz średnie wielkości porów przy jednych z najniższych powierzchni właściwych BET 

i powierzchni aktywnej miedzi oraz objętości porów (Tabela 7). Prawdopodobnie przy-

czyną najniższej powierzchni miedzi aktywnej jest powstały spinel CeZrO2 potwierdzo-

ny badaniami XRD (Rys. 7 a), który pokrywa pewną część CuO utrudniając jego reduk-

cję do miedzi. Duże krystality miedzi metalicznej na powierzchni katalizatora powstałe 

po redukcji wodorem są prawdopodobnie nierównomiernie rozproszone i tworzą skupi-

ska, które utrudniają selektywne uwodornienie CO2 do metanolu (Tabela 6). Prawdopo-

dobną przyczynę wzrostu krystalitów upatruje się we współdziałaniu tlenków ceru 

z cyrkonem lub cynkiem zaburzających równowagę Cu0/Cu+ na powierzchni katalizato-

ra [20]. 

Katalizator Cu/Zn/Zr/Ga, pomimo jednych z większych krystalitów miedzi metalicznej 

i przeciętnych powierzchni BET oraz powierzchni aktywnej miedzi, a także pozostałych 

parametrów fizykochemicznych (Tabela 7), jako jedyny osiąga stabilną wydajność me-

tanolu i spadek selektywności w kierunku tworzenia CO po przekroczeniu 493 K. 

Wzrost temperatury powoduje, że powstający w reakcji (2) CO działa redukująco 

na CuO (CO+ CuO → CO2 + Cu0) zwiększając ilość miedzi aktywnej na powierzchni 

katalizatora na tyle, że nie ulega on przedwczesnej dezaktywacji przez koksowanie 

[29, 67, 82]. Wprowadzony do prekursora Cu/Zn/Zr tlenek galu, jak stwierdził 
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Li i wsp. [81], wykazuje skłonność do tworzenia struktury spinelu z tlenkiem cynku 

(ZnGa2O4), co zostało potwierdzone analizą XRD (Rys. 7 b). Powstały spinel tworzy 

elektrozłącze z nadmiarem ZnO redukując Zn2+ do Zn0 (Rys. 18) przez co w tym przy-

padku wpływa on pozytywnie na osiągnięcie stabilnej wydajności i selektywności 

w kierunku tworzenia metanolu i hamuje tworzenie się CO w wyższych temperaturach 

procesu (Rys. 16). Spinel ZnGa2O4 zapewnia większą powierzchnię do adsorpcji sub-

stratów poprzez umożliwienie tworzenia struktury Cu-ZnOx (której istnienie jednak nie 

potwierdzono badaniem XRD) i bardziej selektywne przekształcenie potencjalnie two-

rzących się produktów pośrednich do metanolu, co zostało opisane w Rozdziale II.2.  

 

Rys. 18. Rola ZnGa2O4 w redukcji ZnO do Zn [81]. 

 Z punktu widzenia praktycznego zastosowania w procesie produkcji metanolu 

z CO2 i H2 najlepszy okazał się Cu/Zn/Zr/Ga ze względu na wysokie i stabilne wydaj-

ności metanolu i selektywność w kierunku jego tworzenia w temperaturach 503–513 K.  

 Uzyskane wydajności metanolu wydają się być porównywalne z dostępnymi 

wynikami przedstawionymi w literaturze (Tabela 1). Nieoczekiwanie, znacznie wyższe 

wydajności metanolu w porównaniu z przedstawionymi w niniejszej pracy osiągnął 

zespół Saito [23] dla katalizatorów Cu/Zn/Zr/Al (767 g∙kgkat.
-1∙h-1) oraz Cu/Zn/Zr/Al/Ga 

(785 g∙kgkat.
-1∙h-1) dla 523 K. Jednakże autorzy nie przedstawiają osiąganych selektyw-

ności w kierunku tworzenia metanolu i tlenku węgla, a otrzymane przez nich wydajno-

ści metanolu nie zostały potwierdzone przez innych badaczy. 

6. Badania kinetyczne 

 Badania aktywności opisane w Rozdziale III.5.2 wykazały, że katalizator 

Cu/Zn/Zr/Ga osiąga stabilną, relatywnie wysoką wydajność i selektywność w kierunku 

tworzenia metanolu przy jednoczesnym zmniejszeniu selektywności w kierunku two-
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rzenia CO w temperaturach 503–513 K. Na tej podstawie został on wytypowany 

do dalszych badań kinetycznych.  

 Wyniki doświadczeń kinetycznych przedstawiono na rysunkach 19–28 w formie 

wykresów zależności stopnia przemiany ditlenku węgla od temperatury, ciśnienia, 

GHSV i składu początkowego mieszaniny reakcyjnej dla reakcji (1) i (2).  

6.1. Wpływ temperatury na stopnie przemiany CO2 (α1 i α2) 

 Na rysunkach 19 a, b przedstawiono zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) 

w reakcji (1) i (2) od temperatury dla różnych ciśnień.  

 

Rys. 19. Zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od temperatury dla różnych ci-

śnień dla reakcji: (1) (a), (2) (b) i warunków procesu: GHSV= 3300 h-1, 

0

2HX = 69% mol., 0

2COX = 21% mol. 

Dla obu reakcji obserwuje się silny wpływ temperatury na wartości stopni przemia-

ny CO2. Warto zauważyć, że wpływ ten maleje ze spadkiem ciśnienia. Prawidłowość ta 
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nie dotyczy reakcji (2), gdzie powyżej temperatury ok. 490 K wpływ ten jest słabo wi-

dzialny, a uwidacznia się dla wyższych temperatur. Warto dodać, że synteza metanolu 

jest procesem egzotermicznym. Dalszy wzrost temperatury powyżej 513 K jest jednak 

niekorzystny ponieważ reakcja (2) jest endotermiczna i zaczyna dominować, powodując 

zmniejszenie stopnia przemiany α1 (Rys. 19 a). 

6.2. Wpływ ciśnienia na stopnie przemiany CO2 (α1 i α2) 

 Na rysunkach 20 a, b przedstawiono zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) 

w reakcji (1) i (2) od ciśnienia dla różnych temperatur.  

 

 

Rys. 20. Zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od ciśnienia dla różnych tempe-

ratur dla reakcji: (1) (a), (2) (b) i warunków procesu: GHSV= 3300 h-1, 

0
H2

X = 69% mol., 0

2COX = 21% mol. 
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Wpływ ciśnienia na stopnie przemiany CO2 (α1 i α2) jest mniejszy od wpływu tempera-

tury (Rys. 19 a, b; 20 a, b). Dla reakcji (1) stopień przemiany CO2 rośnie wraz ze wzro-

stem ciśnienia dla wszystkich testowanych temperatur. Dla reakcji (2) stopień przemia-

ny α2 prawie nie ulega zmianie wraz ze wzrostem ciśnienia. Różnice występują tylko 

w obrębie temperatur 453–513 K (Rys. 20 b). 

6.3. Wpływ GHSV na stopnie przemiany CO2 (α1 i α2) 

 Badano również zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od obciążenia katali-

zatora (Rys. 21 a, b). 

 

 

Rys. 21. Zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od GHSV dla różnych ciśnień 

dla reakcji (1) (a), (2) (b) i warunków procesu: 0

2HX = 69% mol., 

0

2COX = 21% mol. 

Jakościowo GHSV znane też jako obciążenie katalizatora można postrzegać jako miarę 

czasu przebywania gazu w reaktorze. Jego wpływ na zmianę stopni przemiany CO2 
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w obu reakcjach jest niewielki i maleje wraz ze wzrostem obciążenia katalizatora, 

co zostało przedstawione na rysunkach 21 a, b. Największe, aż 80% zmniejszenie stop-

nia przemiany CO2 ze wzrostem GHSV zaobserwowano dla reakcji (2) dla 8 MPa. 

W obu reakcji zróżnicowanie stopni przemiany CO2 ze względu na ciśnienie jest naj-

większe dla początkowych wartości GHSV i maleje wraz z jego wzrostem.  

6.4. Wpływ początkowego stężenia H2, CO2, CO na stopnie przemiany CO2 (α1 i α2) 

 Na rysunkach 22–24 a, b przedstawiono zależności stopni przemiany CO2 

(α1 i α2) od początkowego stężenia wyrażonego w postaci procentu molowego wodoru 

( 0

2HX ), dwutlenku węgla ( 0

2COX ) i tlenku węgla ( 0
COX ) dla różnych temperatur.  

 Wpływ początkowego stężenia wodoru badano przy stałym 0
CO2

X  wynoszącym 

ok. 20% mol. 

 

 Rys. 22. Zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od początkowego stężenia wodo-

ru dla reakcji: (1) (a), (2) (b) i warunków procesu: p= 8 MPa, 

GHSV=3300 h-1, 0
CO2

X = 20% mol. 
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Dla reakcji (1) i (2) obserwuje się znaczący wpływ wartości 0
H 2

X  na stopnie przemiany 

CO2 (α1 i α2). Wpływ ten maleje wraz ze spadkiem temperatury, przy czym dla niskich 

stężeń wodoru jest on niewielki (Rys. 22 a, b). Dla reakcji (1) wzrost początkowego 

procentu molowego wodoru od ok. 30 do 70% powoduje średnio 50% wzrost stopnia 

przemiany CO2 (α1) (Rys. 22 a). Dla reakcji (2) wpływ stężenia wodoru na wartości α2 

jest znacznie słabszy niż dla reakcji (1), co przedstawiono na rysunku 22 b.  

 Wpływ stężenia początkowego dwutlenku węgla określono przy stałym 

0

2HX wynoszącym 69% mol.  

 

 

Rys. 23. Zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od początkowego stężenia di-

tlenku węgla dla reakcji: (1) (a), (2) (b) i warunków procesu: p= 8 MPa, 

GHSV= 3300 h-1, 0

2HX = 69% mol. 

Dla obu reakcji wraz ze wzrostem początkowego procentu molowego CO2 maleje jego 

stopień przemiany, co przedstawiono na rysunkach 23 a, b. Wpływ ten jest 
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przeciwstawny do wpływu stężenia początkowego procentu molowego wodoru 

i nieznacznie słabszy (porównaj Rys. 22 a, b z 23 a, b). Największe, bo 70% 

zmniejszenie stopnia przemiany ditlenku węgla nastąpiło wraz ze wzrostem jego 

początkowego procentu molowego dla temperatury 473 K (Rys. 23 a). Na podstawie 

analizy wpływu stężęnia początkowych procentów molowych wodoru i ditlenku węgla 

na stopień przemiany CO2 można stwierdzić, że powierzchnia SCu badanego katalizatora 

sprzyja adsorpcji wodoru, ale wpływa negatywnie na adsorpcję CO2, który w nadmiarze 

ogranicza jego aktywność [38]. Nadmiar sferycznie dużych cząsteczek CO2 

zaadsorbowanych na powierzchni katalizatora, a konkretnie na tlenkach Zn i/lub Zr 

blokuje dostęp do powierzchni Cu znacznie mniejszych cząsteczek H2, tym samym 

stopień przemiany CO2 może ulec zmniejszeniu. 

 Z kolei wpływ stężenia początkowego tlenku węgla badano przy stałych: 

0

2HX = 68% mol. i 0

2COX = 22% mol. (Rys. 24 a, b). 

 

 
Rys. 24. Zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od początkowego stężenia tlenku 

węgla dla reakcji (1) (a), (2) (b) i warunków procesu: p=8 MPa, 

GHSV=3300 h-1, 0

2HX = 68% mol., 0

2COX = 22% mol. 
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Wprowadzenie CO do mieszanki gazowej ma na celu przesunięcie reakcji RWGS 

w kierunku tworzenia CO2 i usunięcia wody powstałej w reakcji (1), która może 

powodować częściową dezaktywację katalizatora miedziowego. Wpływ stężenia CO 

na przebieg reakcji (1) ma analogiczny charakter jak wpływ CO2, przy czym zmiany 

są wolniejsze. Dla reakcji (2) spadek stopnia przemiany ditlenku węgla jest bardziej 

wyraźny niż dla reakcji (1) w szczególności dla temperatury 473 K. Dla reakcji (2) 

wartości stopnia przemiany CO2 niezależnie od temperatury były zbliżone do siebie 

i bardzo niskie (w granicach błędu).  

6.5. Porównanie wartości stopnia przemiany α1 wyznaczonego doświadczalnie z war-

tościami równowagowymi  

 Na rysunku 25 porównano wyznaczone doświadczalnie wartości stopni prze-

miany CO2 (α1) z odpowiadającymi im wartościami równowagowymi. Posłużono się 

tu krzywymi równowagi z pracy [83]. W pracy tej wyrażono stopień przemiany CO2 

dla reakcji (1) (ζ1), co wymagało przeliczenia na jednostki stosowane w niniejszej pra-

cy. Ponadto w pracy [83] dysponowano pojedynczymi punktami, aby uzyskać linie cią-

głe konieczna była aproksymacja metodą funkcji giętkich (ang. splines).  

 

Rys. 25. Zależność stopni przemiany CO2 (α1) od temperatury dla różnych 0

2COX  

i warunków: p=8 MPa, GHSV=3300 h-1, 0

2HX = 68–70% mol. 

Wszystkie punkty z wyjątkiem dwóch znajdują się poniżej obszaru wyznaczonego 

przez krzywe równowagi. Uzyskanie wartości większych niż równowagowe było spo-

wodowane błędami pomiarowymi i punkty te nie zostały uwzględnione przy wyznacze-



 

63 

niu równań kinetycznych i ich parametrów. Warto jednak pamiętać, że krzywe równo-

wagi wyznaczono na drodze teoretycznej. 

 Dodatkowo badano również zależności stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od obcią-

żenia katalizatora dla różnych początkowych stężeń wodoru, ditlenku węgla i tlenku 

węgla (Rys. 26–28 a, b). 

6.6. Wpływ GHSV na stopnie przemiany CO2 (α1 i α2) dla różnego stężenia początko-

wego H2 

 Na rysunkach 26 a, b przedstawiono zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) 

od obciążenia katalizatora dla wybranych, początkowych procentów molowych wodoru 

i dla 0

2COX  22% mol. 

 

 

Rys. 26. Zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od GHSV dla różnych 0

2HX  

dla reakcji: (1) (a), (2) (b) i warunków procesu: T= 453 K, p= 8 MPa, 

0

2COX = 21–23% mol. 
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Dla reakcji (1) wzrost stężenia początkowego wodoru silnie wpływa na stopień prze-

miany CO2. Dla reakcji (2) wpływ ten jest niewielki i prawie niezauważalny w szcze-

gólności dla obciążeń katalizatora powyżej 4000 h-1. 

6.7. Wpływ GHSV na stopnie przemiany CO2 (α1 i α2) dla różnego stężenia początko-

wego CO2 

 Na rysunkach 27 a, b przedstawiono zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) 

od obciążenia katalizatora dla różnych początkowych procentów molowych CO2 i dla 

0

2HX 70% mol. 

 

 

Rys. 27. Zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od GHSV dla różnych 0

2COX , 

dla reakcji: (1) (a), (2) (b) i warunków procesu T= 453 K, p= 8 MPa, 

0

2HX = 68–70% mol. 

Dla obu reakcji stopnie przemiany CO2 maleją wraz ze wzrostem obciążenia katalizato-

ra. Dla reakcji (1) i (2) obserwuje się duże zróżnicowanie stopni przemiany CO2 
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ze względu na stężenie ditlenku węgla w szczególności dla niskich obciążeń katalizato-

ra (Rys.27 a, b). Warto zauważyć, że dla reakcji (2) dla wyższych wartości GHSV prze-

kraczających 6000 h-1 stopień przemiany CO2 jest zbliżony, niezależnie 

od 0

2COX  (Rys. 27 b). 

6.8. Wpływ GHSV na stopnie przemiany CO2 (α1 i α2) dla różnego stężenia początko-

wego CO 

 Na rysunkach 28 a, b przedstawiono zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) 

od obciążenia katalizatora dla początkowych procentów molowych CO, przy 0

2HX = 64–

70% mol. i 0

2COX = 21–23% mol. 

 

 

Rys. 28. Zależność stopni przemiany CO2 (α1 i α2) od GHSV dla różnych 0
COX  

dla reakcji: (1) (a), (2) (b) i warunków procesu: T= 453 K, p= 8 MPa, 

0

2HX = 64–70% mol., 0

2COX = 21–23% mol. 
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Dla reakcji (1) wpływ stężenia tlenku węgla na stopień przemiany CO2 jest niewielki 

i maleje ze wzrostem GHSV (Rys. 28 a). Dla reakcji (2) wprowadzenie 4% tlenku wę-

gla wpływa na zmianę wartości stopnia przemiany CO2, który rośnie wraz ze wzrostem 

GHSV (Rys. 28.b). Prawdopodobnie wprowadzony tlenek węgla częściowo redukuje 

CuO (CO + CuO → CO2 + Cu0) zwiększając ilość aktywnej miedzi, a także ditlenku 

węgla w mieszaninie reakcyjnej, który wykorzystany jest w reakcji (1) [29, 67].  

7. Stabilność katalizatora 

 Katalizator podczas pracy powinien zachowywać się stabilnie. Jego aktywność 

nie powinna ulegać zmianie, a zatem powinien być odporny na różne czynniki (kokso-

wanie, spiekanie). W celu zbadania stabilności określono zależność stopnia przemiany 

CO2 i wydajności metanolu w funkcji czasu. Stabilność sprawdzano przez 45 dni, po-

wtarzając pomiary w temperaturze 453 K, dla ciśnienia 8 MPa, przy stałym natężeniu 

przepływu 100 ml·min-1 (GHSV = 3300 h-1) dla mieszaniny reakcyjnej o składzie 

0

2HX = 69% mol., 0

2COX = 21% mol. (Rys. 29).  

 

Rys. 29. Zależność stopni przemiany CO2 oraz wydajności metanolu od czasu pra-

cy dla reakcji: (1) i (2) i warunków procesu: T=453 K, p=8 MPa, 

GHSV=3300 h-1, 0

2HX = 69% mol., 0

2COX = 21% mol. 
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W trakcie pomiarów dla obu reakcji obserwuje się niewielkie zmiany stopni przemiany 

CO2 (α1 i α2) od ich wartości średnich przedstawionych na rysunku 29 liniami prostymi, 

natomiast wydajności metanolu maleje o prawie 20% w stosunku do jej początkowej 

wartości. 

 Dane XRD porównujące katalizator przed i po badaniach kinetycznych (Rys. 30) 

prezentują różnice w jego strukturze. Po pierwsze zaobserwowano, że po syntezie me-

tanolu miedź występuje jedynie w formie całkowicie zredukowanej Cu0 tym samym 

została zaburzona równowaga Cu0/Cu+, która przyczynia się do osiągnięcia stabilnej 

wydajności metanolu. Po drugie, w próbce stwierdzono piki o niewielkiej intensywno-

ści przypisane strukturze ZnCO3. Prawdopodobnie ZnO w niewielkim stopniu uległ 

przekształceniu do ZnCO3, blokując centra aktywne adsorpcji CO2, co spowodowało 

zmniejszenie wydajności metanolu. Po przeprowadzonych wcześniej badaniach aktyw-

ności na innej porcji katalizatora (Rozdziała III.5.2), które trwały znacznie krócej 

(ok. 8 dni) niż testy kinetyczne, na widmach XRD nie stwierdzono refleksów odnoszący 

się do ZnCO3 (Rys. 7 b). 

 

Rys. 30. Dyfraktogram XRD katalizatora Cu/Zn/Zr/Ga przed i po badaniach kine-

tycznych (szczegółowy opis warunków badań kinetycznych znajduje się 

w Rozdziale III.3.5).  

W celu potwierdzenia wcześniejszych obserwacji przeprowadzono dodatkowo badania 

TGA (opisane w punkcie III.5.1) w atmosferze N2 i powietrza. Potwierdziły one wystę-
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powanie ZnCO3 w próbkach katalizatora po syntezie metanolu. Według danych literatu-

rowych [76] rozkłada się on do ZnO i CO2 w temperaturze 573 K (Rys. 12 a, b). Przy-

czyny jego powstania upatruje się w długotrwałej obecności katalizatora w warunkach 

podwyższonego ciśnienia (8 MPa) [84]. W badaniach zespołu Asha-Kurlandera [85] 

dotyczących syntezy metanolu z H2 i CO2 stwierdzono, że ZnCO3 tworzy się w środo-

wisku kwaśnym, odpowiedzialnym za częściowe rozpuszczenie ZnO w mieszaninie 

H2O i CO2. 

IV. WYBÓR POSTACI RÓWNAŃ KINETYCZNYCH  

1. Metodyka określenia postaci równań kinetycznych i ich parametrów 

 Określenie postaci równań kinetycznych jest istotne zarówno ze względów po-

znawczych oraz praktycznych. Głównym celem badań kinetycznych reakcji chemicz-

nych jest uzyskanie równań kinetycznych, tj. związku między szybkością reakcji oraz 

stężeniem reagentów i temperaturą. Równie ważne są wartości parametrów kinetycz-

nych. Dopiero po ich uzyskaniu, takie równania można wykorzystać do projektowania 

i symulacji przebiegu reakcji chemicznych w określonych układach reaktorów. 

 Prawidłowo przeprowadzone eksperymenty są niezbędnym, pierwszym krokiem 

mającym na celu uzyskanie właściwej formy równań kinetycznych wraz z ich parame-

trami.  

 Na podstawie przeprowadzonych testów kinetycznych uzyskano kilkadziesiąt 

punktów pomiarowych, które posłużyły do wyznaczenia krzywych kinetycznych (Roz-

dział III.6) na ich podstawie przeprowadzono wstępną analizę danych pod kątem wpły-

wu parametrów procesu na szybkość reakcji. Kolejnym krokiem było określenie równań 

kinetycznych syntezy metanolu z CO2 i H2 w oparciu o wytypowany mechanizm reak-

cji.  

 Do sprawdzenia potencjalnego modelu kinetycznego użyto metodę całkową. 

Otrzymane dane kinetyczne porównano z danymi uzyskanymi z rozwiązania równań 

różniczkowych będącymi w istocie bilansem masy dla reaktora rurowego: 
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w którym α1, α2 oznaczają stopnie przemiany CO2 w reakcji (1) i (2), 
ckat.

kat.

m

m
τ   oznacza 

bezwymiarową zmienną przestrzenną, a mk i mck bieżącą i całkowitą masę katalizatora, 

r1 i r2 to odpowiednio szybkości reakcji (1) i (2), 0

2COX początkowy procent molowy 

CO2, 
0
COX początkowy procent molowy CO, a F0n molowe natężenie przepływu mie-

szaniny reakcyjnej na wlocie do reaktora. W miejsce r1 i r2 w równaniach (20) i (21) 

wstawiono analizowane postacie równań kinetycznych. Uzyskane równania różniczko-

we (20) i (21) całkowano, używając metody numerycznej Rungego i Kutta IV, a obli-

czone wartości stopni przemiany CO2 porównywano z odpowiadającymi im wartościa-

mi doświadczalnymi.  

 Jako miary dopasowania modelu do danych doświadczalnych modelu wykorzy-

stano średni błąd względny określony poniższym wzorem: 

   
α

αα
absmin arg  H,K,E ,k

M

1j

N

1l jl

jljl
0i0io

doś

dośobl


 


nn ,   (22) 

w którym M oznacza liczbę zestawów danych, N liczbę punktów pomiarowych 

w zestawie danych, αobl obliczony stopień przemiany CO2, α
doś wyznaczony doświad-

czalnie stopień przemiany CO2, przy czym j odnosi się do reakcji, a l odnosi się do pró-

bek. 

 Do równoczesnego wyznaczenia powyższych wartości wykorzystano metodę 

regresji nieliniowej Levenberga i Marquardta.  

 Całość obliczeń numerycznych wykonano z użyciem autorskiego oprogramowa-

nia napisanego w języku BASIC. 

 Wyniki estymacji parametrów funkcji celu (22) dla analizowanych mechani-

zmów reakcji (1) i (2) przedstawiono na wykresach 31–40 ilustrujących różnicę pomię-

dzy doświadczalnymi (α1
doś, α2

doś), a obliczanymi (α1
obl, α2

obl) stopniami przemiany 

CO2. Na wykresach 31–40 odróżniono punkty dla mieszanek bez CO () i z CO (Ο), 

w celu ułatwienia interpretacji wyników. 

2. Proponowane postacie równań kinetycznych 

 Rozważono kilka różnych postaci układów równań kinetycznych mogących zna-

leźć zastosowanie w opisie danych eksperymentalnych procesu syntezy metanolu z CO2 

i H2. Przeanalizowano równania opracowane przez Graafa i wsp. [60] oraz Vanden 

Bussche i Froment [68]. Wzięto też pod uwagę podstawową postać równań kinetycz-

nych typu Langmuira–Hinshelwooda (LH) [86–88] z uwzględnieniem członów sorp-
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cyjnych wszystkich reagentów. Dopuszczono też możliwość modyfikacji wartości wy-

kładników potęgowych w mianowniku (podejście Yanga–Hougena) [89]. 

2.1. Równania kinetyczne Graafa i wsp. 

 Analizując równania kinetyczne Graafa i wsp. [60] uwzględnione zostaną reak-

cje (1) i (2) bez syntezy metanolu z CO. W mechanizmie proponowanym przez Graa-

fa i wsp. [60] zakłada się występowanie dwóch centrów aktywnych ( I
iθ , II

iθ ), na których 

następuje sorpcja. Mechanizm ten ilustruje następujący układ równań stechiometrycz-

nych: 

reakcja (1) 

II

0
2 2COθ θCO         (

2COK )  (23) 

IIII
02 22 Hθ θH         (

2HK )  (24) 

II
0

IIII

22
θθθθ HCOHCO         (k1a)  (25) 

II

0

IIII

222
θθθθ COHHHCO         (k1b)  (26) 

II

0

IIII

2322
θθθθ COHHCOH        (k1c)  (27) 

IIIIII

2223 OHCOHHCOH θθθθ        (k1d)  (28) 

II
0

IIII

32
θθθθ COHHCOH         (k1e)  (29) 

II
0

I
03

III

3
θ θOHCHθθ HCOH          (30) 

reakcja (2) 

II
0

IIII

22
θθθθ HCOHCO         (k2a)  (31) 

IIIIII

22 OHCOHHCO θθθθ         (k2b)  (32) 

Według przedstawionego mechanizmu metanol powstaje poprzez liczne produkty po-

średnie, których stężenie jest zbyt niskie, aby uwzględniać ich wpływ na szybkość pro-

cesu. Ponadto zakłada się całkowite zajęcie centrów aktywnych I
iθ , II

iθ  przez reagenty 

oraz rozpad cząsteczek wodoru do atomów. Etapami limitującymi szybkości reakcji 

uwodornienia CO2 do metanolu są reakcje powierzchniowe zapisane odpowiednio rów-

naniami (27) i (32). W rezultacie Graaf i wsp. [60] uzyskali następujący układ równań 

kinetycznych:  
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gdzie stała szybkości n- tej reakcji (kn) wyrażona jest równaniem Arrheniusa: 

   









RT

E-
expkk n

onn ,   (mol·kgkat.
-1·h-1) (35) 

gdzie: kon to stała przedwykładnicza n-tej reakcji, En to energia aktywacji n-tej reak-

cji (J∙mol-1) natomiast R to stała gazowa (J∙mol-1∙K-1). 

Ciśnienia parcjalne (pi) i–tego reagenta wyznaczano z równania: 

    cii pxp  ,    (MPa)  (36) 

gdzie: xi to ułamek molowy i-tego reagenta, a pc jest ciśnieniem całkowitym. 

Stała równowagi sorpcji (Ki) i–tego reagenta zmienia się z temperaturą według równa-

nia: 

    





 

RT

H
expKK i

ii 0 ,   (MPa-1) (37) 

gdzie: ΔHi odpowiada entalpii (ciepłu) sorpcji i–tego reagenta.  

Stałe termodynamiczne równowagi n–tej reakcji (Keqn) obliczano ze wzorów zamiesz-

czonych w publikacji [72]: 

   592,10
3066

)( 110 
T

 Klog eq ,   (MPa-1) (38) 

   029,2
2073

)( 210 
T

Klog eq  .  (MPa-1) (39) 

 Na rysunkach 31 i 32 zaprezentowano dopasowanie modelu opracowanego 

przez zespół Graafa i wsp. [60] do otrzymanych w niniejszych badaniach danych do-

świadczalnych. Jak widać na rysunku 31 dla reakcji (1) uzyskano w miarę dobrą do-

kładność dopasowania modelu do danych eksperymentalnych. Część punktów 

(α1
doś<15%) leży w obszarze średniego błędu względnego i rozkłada się równomiernie 
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wokół prostej odpowiadającej równym wartościom doświadczalnych i obliczanych 

stopni przemiany CO2 (przekątna). Niestety pozostałe punkty leżą powyżej przekątnej. 

 

Rys. 31. Porównanie wyznaczonych doświadczalnie (αdoś) i obliczonych (αobl) stopni 

przemiany CO2 na podstawie modelu Graafa i wsp. [60] dla reakcji (1) 

(
T                                     

Kat. OHOHCH3HCO 2322   ). 

 

Rys. 32. Porównanie wyznaczonych doświadczalnie (αdoś) i obliczonych (αobl) stopni 

przemiany CO2 na podstawie modelu Graafa i wsp. [60] dla reakcji (2) 

( OHCOHCO 222   ). 
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Z odmienną sytuacją mamy do czynienia dla punktów zilustrowanych na Rysunku 32. 

Znacząca liczba punktów w szczególności dla wyższych temperatur i mieszanek z CO 

leży na granicy lub poniżej obszaru ±27% średniego błędu względnego. 

 Wyznaczona energia aktywacji dla reakcji (1) jest niższa niż dla reakcji (2) (Ta-

bela 8). Podobną prawidłowość otrzymał Graaf i wsp. [60], z tą różnicą że uzyskana 

przez nich energia aktywacji dla reakcji (1) była mniejsza o ponad 10 kJ∙mol-1, a dla 

reakcji (2) była większa o 30 kJ∙mol-1 (porównaj Tabela 2 i 8). 

Tabela 8. Wartości estymowanych parametrów dla równań Graafa. 

Obliczone na podstawie estymowanych parametrów (Tabela 8) stopnie przemiany CO2 

(α2
obl), dla wyższych wartości α2

obl, są zaniżone w porównaniu do otrzymanych do-

świadczalnie (α2
doś), co przedstawiono na Rys. 32 . 

 Średni błąd względny dopasowania modelu do wyników eksperymentalnych 

dla obu reakcji wynosił 27% dla 59 punktów pomiarowych.  

2.2. Równania kinetyczne Vanden Bussche i Froment  

 Vanden Bussche i Froment założyli, że proces przebiega zgodnie z mechani-

zmem Langmuira–Hinshelwooda. Według nich metanol, podobnie jak w mechanizmie 

rozważanym przez Graafa i wsp. [60], powstaje w wyniku wieloetapowego uwodornie-

nia CO2 poprzez pośrednie organiczne związki tlenowe (m.in. mrówczany). Przyjęli oni 

obecność na powierzchni katalizatora równocennych centrów aktywnych.  

 W związku z powyższym dla obu reakcji chemicznych autorzy rozważyli nastę-

pujące etapy pośrednie [68]: 

reakcja (1) 

(gaz))gaz( 02  COθ θCO O        (k1a, K1) (40) 

Hθ θH 202 2         (
2HK )  (41) 

 θ   θθCO COO 3
202 )gaz(       (K2)  (42) 

033
22 θθθθ HCOHCO         (K3)  (43) 

Reakcja 1 Reakcja 2 
ko1 (mol·kgkat.

-1·h-1) E1 (J·mol-1) ko2 (mol·kgkat.
-1·h-1) E2 (J·mol-1) 

9,5·101 78000±300 8,4·103 94370±300 
Pozostałe parametry 

20COK
 

(Pa-1) 
20COH
 

(J·mol-1) 
COK 0  

(Pa-1) 
COH 0  

(J·mol-1) 
20HK

 
(Pa-0,5) 

20HH
 

(J·mol-1) 
OHK

20  
(Pa-1) 

OHH
20

 
(J·mol-1) 

8,2·10-6 5393±300 1,8·10-7 17860±300 2,7·10-8 7472±300 9,7·10-7 20350±300 
Średni błąd względny dopasowania modelu do danych doświadczalnych (%) 27 
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OHCOHCO θθθθ  
23

22 0       (K4)  (44) 

0222
22 θθθθ COH HHCO        (k5a)  (45) 

OCOHCOH θθθ 
222

2       (K5b)  (46) 

032
θθθθ COHHCOH         (K6)  (47) 

 θOHCHθθ HCOH 03 2
3

       (K7)  (48) 

reakcja (2) 

 θθθθ OHHO 0        (K8)  (49) 

 θθθθ OHHOH 02
        (K9)  (50) 

022
θOHθ OH         ( OHK

2
)  (51) 

W istocie „źródłem” metanolu jest CO powstały na skutek adsorpcji i rozkładu 

CO2 (40). 

 W oparciu o powyższe równania Vanden Bussche i Fromenta [68] szybkości 

obu reakcji (r1 i r2) zapisali w postaci: 
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Zastępując w równaniach (52) i (53) wyrażenie na ułamek wolnej powierzchni (θ0):

 

OHOHCOHH
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OHOH pKppK
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pK
θ

22222
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22 0,50,5
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i upraszczając wyrażenia w równaniu (52): 
2H4325a1 KKKKkk  , 

2

2

H98

OH
c KKK

K
k  , 

2Ha Kk  , OHb 2
Kk  , 022 θKK '   Vanden Bussche i Froment [68] otrzymali 

następujące postacie równań kinetycznych: 
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W równaniach tych stałe równowagi reakcji (Keq1, Keq2) wyznacza się z zależności (38) 

i (39). Stała k1 jest iloczynem stałej szybkości reakcji etapu limitującego szybkość (45) 

oraz stałych sorpcji dla reakcji (41–44). Podobnie jak k1, stała k2 jest iloczynem stałej 

szybkości etapu limitującego szybkość reakcji (40) i stałych sorpcji reakcji (41–44).  

 Na rysunkach 33 i 34 zaprezentowano wyniki dopasowania równań kinetycz-

nych Vanden Bussche i Fromenta [68] do danych eksperymentalnych.  

Większość punktów pomiarowych leży nierównomiernie wokół przekątnej i poza ob-

szarem ±36% średniego błędu względnego. Dyskwalifikuje to powyższy model, pomi-

mo że niektóre punkty pomiarowe dla niższych stopni przemiany CO2 są rozłożone 

w miarę równomiernie na i wokół przekątnej.  

 

Rys. 33. Porównanie wyznaczonych doświadczalnie (αdoś) i obliczonych (αobl) stopni 

przemiany CO2 na podstawie modelu Vanden Bussche i Froment [68] 

dla reakcji (1) (
T                                     

Kat. OHOHCH3HCO 2322   ). 
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Rys. 34. Porównanie wyznaczonych doświadczalnie (αdoś) i obliczonych (αobl) stopni 

przemiany CO2 na podstawie modelu Vanden Bussche i Froment [68] dla 

reakcji (2) ( OHCOHCO 222   ). 

 Wyznaczone w wyniku minimalizacji funkcji celu (22) wartości energii aktywa-

cji w przeciwieństwie do parametrów otrzymanych przez Vanden Bussche i Fromen-

ta [68] i sprawdzonych przez Ledakowicza i wsp. [70] mają sens fizyczny (wartości 

dodatnie) (Tabela 9). 

Tabela 9. Wartości estymowanych parametrów dla równań Vanden Bussche 

i Froment. 

 Obliczone na ich podstawie stopnie przereagowania są, jak widać na wykresach 

33 i 34 istotnie różne od doświadczalnych. Tendencja ta jest widoczna zwłaszcza 

dla punktów odpowiadających doświadczeniom z udziałem mieszanek gazowych bez 

CO (Rys. 33 i 34).  

Reakcja 1 Reakcja 2 
ko1 (mol·kgkat.

-1·h-1∙Pa-2) E1 (J·mol-1) ko2 ( mol·kgkat.
-1·h-1∙Pa-2) E2 (J·mol-1) 

4,8·101 59210±200 2,8·105 81910±200 
Pozostałe parametry 

ck  (–) ak  (Pa-0,5) aH  (J·mol-1) bk  (Pa-0,5) bH  (J·mol-1) 

3,2·102 4,9·10-6 68,6±100 5,8·10-8 4177±300 
Średni błąd względny dopasowania modelu do danych doświadczalnych (%) 36 



 

77 

 Estymowane ciepła sorpcji (ΔHa, ΔHb) istotnie różnią się od otrzymanych przez 

Vanden Bussche i Fromenta [68] (porównaj Tabele 2 i 9).  

 Średni błąd względny dopasowania modelu do wyników eksperymentalnych 

dla obu reakcji wynosił 36% dla 59 punktów pomiarowych. 

2.3. Różne postacie równań kinetycznych typu Langmuira–Hinshelwooda 

 Popularne w literaturze przedmiotu modele kinetyczne syntezy metanolu Graafa 

i wsp. [60] oraz Vanden Bussche i Froment [68] nie sprawdziły się w opisie matema-

tycznym otrzymanych danych doświadczalnych. W związku z tym zdecydowano 

się na przeanalizowanie innych typów równań. Alternatywą mogą być tu równania em-

piryczne, oparte na podstawowej postaci równań kinetycznych typu Langmuira–

Hinshelwooda. Tego typu sposób konstrukcji równań został zaproponowany przez 

Yanga–Hougena [88].  

 Podstawowa postać równań kinetycznych powstała w oparciu o następujące za-

łożenia: 

 etapem limitującym szybkości reakcji jest reakcja powierzchniowa pomiędzy 

jednocześnie zaadsorbowanymi cząsteczkami CO2 i H2,  

 wszystkie centra aktywne są równocenne, 

 sorpcji na powierzchni katalizatora ulegają wszystkie reagenty, 

 nie rozpatruje się produktów pośrednich (powstałych z rozpadu cząsteczek 

do atomów),  

w rezultacie uzyskuje się: 

 

   
1

22332222

2

23

22

1

2

11





























a

OHOHCOCOOHCHOHCHCOCOHH

Heq

OHOHCH

COH

pKpKpKpKpK

pK

pp
pp

kr
,(57) 

 

   
1

22332222

2

22

2

22



























b

OHOHCOCOOHCHOHCHCOCOHH

eq

OHCO

COH

pKpKpKpKpK

K

pp
pp

kr
.(58) 

Stałe równowagi reakcji (1) i (2) zaczerpnięte z [90] mają następującą postać: 

  889,10
3217

)( 110 
T

 Klog eq ,   (MPa-1)  (59) 

  732,1
1922

)( 210 
T

Klog eq .   (MPa-1)  (60) 
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W powyższych równaniach została zachowana standardowa postać równań kinetycz-

nych typu Langmuira–Hinshelwooda uwzględniająca człon kinetyczny, moduł napędo-

wy procesu i człon sorpcyjny. Człon kinetyczny tych równań zawiera jedynie stałe 

szybkości reakcji k1 oraz k2, pominięte natomiast zostały w nim stałe sorpcji. Człon 

sorpcyjny uwzględnia wszystkie reagenty biorące udział w niniejszym procesie. Jak 

sugeruje Yang–Hougen [88] zmiana wykładników potęg daje natomiast możliwość do-

stosowania równań do różnych zachowań zmian stężeń obserwowanych w reakcjach 

chemicznych. Dlatego wartości wykładników a i b w równaniach (57) i (58) sprawdzo-

no dla wartości proponowanych przez Kubota i wsp. [71] (a= 2; b= 1), Skrzypka i wsp. 

[66] (a= 3; b= 2), pamiętając, że wartości te wyznaczone zostały dla nieco innych ukła-

dów równań kinetycznych. Dodatkowo sprawdzono również równanie kinetyczne, 

dla którego przyjęto odpowiednio wartości a= 4; b= 2. Podsumowując, przeanalizowa-

no następujące warianty wykładników potęg: 

 wariant I: a= 4 dla r1; b=2 dla r2, 

 wariant II: a= 2 dla r1; b=1 dla r2, 

 wariant III: a= 3 dla r1; b=2 dla r2, 

dla których wyniki obliczeń numerycznych przedstawiono w kolejnych podrozdziałach. 

2.3.1. Wariant I: a= 4; b= 2 

 Na rysunkach 35 i 36 przedstawiono dopasowanie równań kinetycznych 

do otrzymanych danych eksperymentalnych według wariantu I. 

Dla reakcji (1) większość punktów w szczególności odpowiadających niższym stop-

niom przemiany CO2 (<5%) leży poza obszarem średniego błędu względnego. Punkty 

pomiarowe odpowiadające wysokim stopniom przemiany CO2 (>10%), jako jedyne 

rozkładają się w miarę równomiernie wokół przekątnej. Okazało się nie możliwe dopa-

sowanie zaproponowanego modelu kinetycznego do punktów odnoszących się do mie-

szanek z tlenkiem węgla (Rys. 35). Dla reakcji (2) uzyskano dosyć dobrą dokładność, 

ponieważ punkty leżą w obszarze średniego błędu względnego, ale dla wysokich stopni 

przemiany CO2 (>2%) model zaniża obliczone wartości stopni przemiany CO2 w po-

równaniu do doświadczalnych (Rys. 36). 

 Wyznaczona w wyniku minimalizacji funkcji celu (22) energia aktywacji po-

dobnie jak w poprzednio rozważanych równaniach kinetycznych (Rozdział IV.2.1 oraz 
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Rys. 35. Porównanie wyznaczonych doświadczalnie (αdoś) i obliczonych (αobl) stopni 

przemiany CO2, liczonego według wariantu I, dla reak-

cji (1) (
T                                     

Kat. OHOHCH3HCO 2322   ). 

 

Rys. 36. Porównanie wyznaczonych doświadczalnie (αdoś) i obliczonych (αobl) stopni 

przemiany CO2, liczonego według wariantu I, dla reak-

cji (2) ( OHCOHCO 222   ). 

IV.2.2) dla reakcji (1) jest aż o 30 kJ·mol-1 niższa niż dla reakcji (2). Wskazuje 

to na większą wrażliwość temperaturową reakcji RWGS. Estymowane wartości energii 



 

80 

aktywacji są podobne do wyznaczanych za pomocą równań Vanden Bussche i Fro-

ment [68] (Tabela 9 i 10). Estymowane wartości ciepła sorpcji produktów i substratów 

są bardzo zróżnicowana, co przedstawiono w Tabeli 10.  

Tabela 10. Wartości estymowanych parametrów według wariantu I. 

Reakcja 1 Reakcja 2 
k01 (mol·kgkat.

-1·h-1) E1 (J·mol-1) k02 (mol·kgkat.
-1·h-1) E2 (J·mol-1) 

2,3·108 56200 ±100 3,7·109 85830±100 
Pozostałe parametry 

20HK  

(Pa-1) 
20HH  

(J·mol-1) 
20COK  

(Pa-1) 
20COH  

(J·mol-1) 

OHK
20  

(Pa-1) 

OHH
20  

(J·mol-1) 

OHCHK
30  

(Pa-1) 

OHCHH
30  

(J·mol-1) 

COK0  

(Pa-1) 
COH 0  

(J·mol-1) 

2,9·10-7 7996±100 5,9·10-6 3758±100 1,0·10-6 10480±100 2,2·10-7 19080±100 1,3·10-6 24150±100 

Średni błąd względny dopasowania modelu do danych doświadczalnych (%) 42 

 Średni błąd względny dopasowania wariantu I do danych eksperymentalnych 

dla obu reakcji wynosił aż 42% dla 59 punktów pomiarowych.  

2.3.2. Wariant II: a= 2; b= 1 

 Kolejna podjęta próba polepszenia dopasowania równań kinetycznych do da-

nych eksperymentalnych polegała na obniżeniu o połowę wykładników potęgowych 

członów sorpcyjnych odpowiednio do 2 i 1. 

 Zaproponowane zmiany wartości wykładników potęgowych w członie sorpcyj-

nym spowodowały poprawę dopasowania równań kinetycznych (57) i (58) do danych 

doświadczalnych, co przedstawiono na rysunkach 37 i 38. 

Dla reakcji (1) większość punktów pomiarowych leży w obszarze ±25% średniego błę-

du względnego i rozkłada się równomiernie wokół przekątnej. Całkowicie odmienną 

sytuację obserwuje się dla reakcji (2), gdzie większość punktów odnoszących 

się do wysokich stopni przemiany CO2 (>2%) leży poza obszarem ±25% średniego błę-

du względnego. Podobna sytuacja miała miejsce dla analizowanego modelu Graa-

fa i wsp. [60] (Rozdział IV.2.1). Po raz kolejny, dla mieszanek z dodatkiem CO nie po-

wiodło się dopasowanie równania kinetycznego do punktów pomiarowych reakcji (2). 

Model kinetyczny zaniża obliczone stopnie przemiany CO2 w szczególności α2
obl 

w porównaniu do α2
doś (Rys. 38).  

 W wyniku procedury numerycznej, wartości energii aktywacji dla obu reakcji 

są bardzo zbliżone do siebie (Tabela 11). Warto zauważyć, że estymowana wartość 

energii aktywacji dla reakcji (1) jest podobna do tej, którą wyznaczono używając mode-
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lu Graafa i wsp. [60] (porównaj Tabela 8 i 11). Ponadto, wartości ciepła sorpcji dla di-

tlenku węgla, wodoru są do siebie zbliżone.  

 

Rys. 37. Porównanie wyznaczonych doświadczalnie (αdoś) i obliczonych (αobl) stopni 

przemiany CO2, liczonego według wariantu II, dla reak-

cji (1) (
T                                     

Kat. OHOHCH3HCO 2322   ). 

 

Rys. 38. Porównanie wyznaczonych doświadczalnie (αdoś) i obliczonych (αobl) stopni 

przemiany CO2, liczonego według wariantu II, dla reak-

cji (2) ( OHCOHCO 222   ). 
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Tabela 11. Wartości estymowanych parametrów według wariantu II. 

Reakcja 1 Reakcja 2 

k01 (mol·kgkat.
-1·h-1) E1 (J·mol-1) k02 (mol·kgkat.

-1·h-1) E2 (J·mol-1) 
6,3·107 73730 ±100 3,0·107 79330±100 

Pozostałe parametry 

20HK  

(Pa-1) 
20HH  

(J·mol-1) 
20COK  

(Pa-1) 
20COH  

(J·mol-1) 

OHK
20  

(Pa-1) 

OHH
20  

(J·mol-1) 

OHCHK
30

(Pa-1) 

OHCHH
30  

(J·mol-1) 

COK0  

(Pa-1) 
COH 0  

(J·mol-1) 

4,6·10-7 6933±100 3,4·10-6 6600±100 5,3·10-6 14080±100 8,6·10-6 13620±100 1,3·10-5 8213±100 
Średni błąd względny dopasowania modelu do danych doświadczalnych (%) 25 

 Średni błąd względny dopasowania równań kinetycznych dla wariantu II 

do wyników eksperymentalnych dla obu reakcji wynosił 25% dla 59 punktów pomia-

rowych.  

2.3.3. Wariant III: a= 3; b= 2 

 Następna próba polegała na sprawdzeniu wykładnika potęgowego w członie 

sorpcyjnym dla reakcji (1) wynoszącego 3, który był pośrednią wartością pomiędzy 

a= 4 z wariantu I oraz b= 2 z wariantu II. Analizowane równania kinetyczne miały po-

stać: 
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Postać tych równań jest podobna do równań kinetycznych opracowanych przez Skrzyp-

ka i wsp. [66] z tą różnicą, że nie uwzględniają one rozbudowanego o stałe sorpcji czło-

nu kinetycznego.  

 Na rysunkach 39 i 40 przedstawiono wyniki dopasowania równań (61) i (62) 

do 59 danych eksperymentalnych. 

W badanych warunkach procesu na katalizatorze Cu/Zn/Zr/Ga rozpatrywane równania 

kinetyczne dają najmniejszą różnicę pomiędzy doświadczalnymi i obliczonymi stop-

niami przemiany CO2. Dla obu wysokich stopni przemiany CO2 obserwuje się niewiel-

kie odchylenie punktów od przekątnej sięgające zaledwie 10%. Warto zauważyć, 

że równania kinetyczne dla wariantu III z zadowalającą dokładnością przybliżają sto-
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pień przemiany CO2 dla mieszanek z dodatkiem CO, czego nie obserwowano dla po-

przednich wariantów równań kinetycznych. 

 

Rys. 39. Porównanie wyznaczonych doświadczalnie (αdoś) i obliczonych (αobl) stopni 

przemiany CO2, liczonego według wariantu III, dla reak-

cji (1) (
T                                     

Kat. OHOHCH3HCO 2322   ).
 

 

Rys. 40. Porównanie wyznaczonych doświadczalnie (αdoś) i obliczonych (αobl) stopni 

przemiany CO2, liczonego według wariantu III, dla reakcji (2) 

( OHCOHCO 222   ). 
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Wartości wyznaczonych parametrów kinetycznych zestawiono w Tabeli 12. 

Tabela 12. Wartości estymowanych parametrów według wariantu III.  

Reakcja 1 Reakcja 2 
k01 (mol·kgkat.

-1·h-1) E1 (J·mol-1) k02 (mol·kgkat.
-1·h-1) E2 (J·mol-1) 

4,1·107 66280 ±100 5,2·108 81060±100 
Pozostałe parametry 

20HK  

(Pa-1) 
20HH  

(J·mol-1) 
20COK  

(Pa-1) 
20COH  

(J·mol-1) 
OHK

20  

(Pa-1) 
OHH

20  

(J·mol-1) 
OHCHK

30

(Pa-1) 
OHCHH

30  

(J·mol-1) 
COK 0  

(Pa-1) 
COH 0  

(J·mol-1) 
3,1·10-7 5726±100 2,6·10-6 5410±100 3,0·10-7 11410±100 4,5·10-6 10605±100 8,1·10-7 11150±100 

Średni błąd względny dopasowania modelu do danych doświadczalnych (%) 18 

Podobnie jak dla wcześniej analizowanych wariantów równań kinetycznych, uzyskane 

wartości energii aktywacji są tego samego rzędu, a istniejąca różnica pomiędzy E1 i E2 

wynosi ok. 15 kJ∙mol-1. Porównując E1 i E2 (Tabela 12) z wyznaczonymi przez Skrzyp-

ka i wsp. [63] (Tabela 2) stwierdzono, że są one odpowiednio niższe: dla reakcji (1) 

o 40 kJ∙mol-1, a dla reakcji (2) zaledwie o 24 kJ∙mol-1. Różnice te mogą wynikać z innej 

specyfiki użytego w niniejszych badaniach katalizatora (Cu/Zn/Zr/Ga) w porównaniu 

do katalizatora Błasiaka (Tabela 2). Ladera i wsp. [33] badając syntezę metanolu z CO2 

i H2 na katalizatorze Cu/Zn/Zr/Ga dla odmiennych warunków procesu uzyskał energię 

aktywacji dla reakcji (1) niższą o 35 kJ∙mol-1, natomiast dla reakcji (2) wyższą 

o 31 kJ∙mol-1. Ponadto otrzymał znacznie wyższą różnice pomiędzy energiami aktywa-

cji obu reakcji, sięgającą aż 80 kJ∙mol-1 (Tabela 2). Warto zauważyć, że otrzymane 

przez Ladere i wsp. [33] równania kinetyczne miały postać jednomianu potęgowego 

z ułamkowymi wykładnikami potęg, bez uwzględnienia członu sorpcyjnego. Dodatko-

wo, występujące w jego pracy ułamkowe wykładniki potęg przy ciśnieniach parcjalnych 

wodoru i ditlenku węgla wskazują na nieelementarny przebieg obu reakcji. Ponadto, 

analizując dane zamieszczone w Tabeli 12 można zauważyć, że ciepła adsorpcji ditlen-

ku węgla i wodoru są podobne i prawie o połowę niższe niż ciepło sorpcji CO.  

 Średni błąd względny dopasowania równań kinetycznych (wariant III) do da-

nych eksperymentalnych wyniósł 18% dla 59 punktów pomiarowych. 

 Spośród rozważanych trzech wariantów, wariant III okazał się tym, który naj-

lepiej opisuje proces syntezy metanolu z ditlenku węgla i wodoru w obecności kataliza-

tora Cu/Zn/Zr/Ga. 
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V. PODSUMOWANIE I WNIOSKI 

 W pracy przedstawiono badania aktywności i badania kinetyczne syntezy meta-

nolu z ditlenku węgla i wodoru w reaktorze rurowym zachodzącej zgodnie z następują-

cymi dwoma liniowo niezależnymi reakcjami: 

(i) bezpośredniej syntezy metanolu z ditlenku węgla i wodoru 

T                                     
Kat. OHOHCH3HCO 2322     Δh298 K = −49,4 kJ∙mol-1 (1) 

(ii) reakcji odwrotnej do parowej konwersji gazu syntezowego (RWGS) 

OHCOHCO 222      Δh298 K = 41,12 kJ∙mol-1 (2) 

w obecności modyfikowanych katalizatorów miedziowo-cynkowo-cyrkonowych. 

 Na podstawie przeprowadzonych badań można stwierdzić, że: 

1. Modyfikacja tlenkami ceru, chromu, galu lub ich mieszaniną wpływa korzystnie 

na aktywność katalizatora Cu/Zn/Zr poprawiając wydajność i selektywność w kie-

runku tworzenia metanolu. 

2. Fazą aktywną katalitycznie w syntezie metanolu jest prawdopodobnie układ 

Cu0/Cu+, na co wskazują wyniki badań fizykochemicznych. 

3. Istnieje nieliniowa zależność pomiędzy wydajnością metanolu a powierzchnią ak-

tywną miedzi, zatem aktywność katalizatorów jest zależna od wzajemnego oddzia-

ływania tlenków metali. 

4. Brak jest bezpośredniej zależności pomiędzy powierzchnią właściwą BET 

i powierzchnią aktywną miedzi, całkowitą objętością porów oraz średnią wielko-

ścią porów a aktywnością badanych katalizatorów. 

5. Katalizator Cu/Zn/Zr/Ce/Cr osiąga najwyższą (wynoszącą 225 g·kg-1·h-1) wydaj-

ność metanolu spośród wszystkich badanych katalizatorów, przy 75% selektywno-

ści w kierunku jego tworzenia (T= 493 K).  

6. Katalizator Cu/Zn/Zr/Ga wykazał stabilną, wynoszącą ponad 200 g·kg-1·h-1 wydaj-

ność i ponad 70% selektywność w kierunku tworzenia metanolu w zakresie tempe-

ratur 503–513 K, dlatego został wytypowany do dalszych badań kinetycznych. 

7. Testy kinetyczne wykonane dla katalizatora Cu/Zn/Zr/Ga wykazały duży wpływ 

temperatury, początkowych stężeń wodoru i dwutlenku węgla oraz słaby wpływ ci-

śnienia, GHSV i początkowego stężenia CO na stopnie przemiany CO2 w reak-

cjach (1) i (2). 

8. Katalizator Cu/Zn/Zr/Ga wykazuje dobrą stabilność w czasie 40 dni.  
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9. Kinetykę syntezy metanolu z ditlenku węgla i wodoru w obecności katalizatora 

Cu/Zn/Zr/Ga można opisać za pomocą równań kinetycznych typu Langmuira–

Hinshelwooda z reakcją powierzchniową pomiędzy ditlenkiem węgla a wodorem 

jako etapem limitującym:  
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Przedstawione równania wyrażają szybkość reakcji jako funkcje temperatury 

i ciśnień parcjalnych reagentów.  

10. Średni błąd względny dopasowania równań kinetycznych do danych eksperymen-

talnych wynosił 18%. 

11. Ze względu na szeroki zakres badanych parametrów procesowych, zaproponowane 

równania kinetyczne mogą być pomocne przy projektowaniu procesu syntezy me-

tanolu w reaktorach przemysłowych. 
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VI. STRESZCZENIE 

„Kinetyka syntezy metanolu z ditlenku węgla i wodoru na modyfikowanym galem 

katalizatorze tlenkowym Cu/Zn/Zr” 

 Zmiany klimatu spowodowane między innymi wzrostem stężenia ditlenku węgla 

w atmosferze oraz wyczerpywanie paliw kopalnych stają się ogromnym wyzwaniem dla 

współczesnego społeczeństwa. Katalityczna konwersja CO2 do metanolu jest obiecującą 

i ekologiczną drogą mogącą pomóc w rozwiązaniu problemu zagospodarowania nad-

miaru antropogenicznego CO2. Metanol jest ważnym związkiem chemicznym o szero-

kim zastosowaniu w wielu gałęziach przemysłu, jest on jednym z ciekłych „nośników 

energii”, który można przekształcić w wodór zasilający ogniwa paliwowe. 

 Katalizator stosowany przy produkcji metanolu powinien charakteryzować 

się wysoką wydajnością i selektywnością w kierunku tworzenia metanolu oraz odpor-

nością na spiekanie, a także zatrucie siarką i wodą. Dotychczas stosowane katalizatory 

miedziowo-cynkowe w przemysłowej syntezie metanolu z gazu syntezowego, nie nada-

ją się do syntezy metanolu bezpośrednio z CO2 i H2. W związku z czym wciąż koniecz-

ne wydaje się poszukiwanie katalizatorów bardziej aktywnych (wydajnych 

i selektywnych) oraz odpornych, co zapewni ich stabilną pracę w procesie uwodornie-

nia ditlenku węgla do metanolu. W zdecydowanej większości prac dotyczących rozwa-

żanego procesu wykazano, że modyfikacja układu Cu/Zn/Zr tlenkami Ce, Cr, Ga lub ich 

mieszaniną poprawi wydajność metanolu, a także selektywność w kierunku tworzenia 

metanolu w porównaniu do niemodyfikowanego Cu/Zn/Zr.  

 Celem pracy były badania aktywności katalizatorów tlenkowych Cu/Zn/Zr mo-

dyfikowanych Ce, Cr, Ga lub ich mieszaniną, które poddano charakterystyce fizyko-

chemicznej mającej na celu określenie składu chemicznego, właściwości ich struktury 

i redukowalności, a następnie wytypowanie katalizatora do badań kinetycznych. W wy-

niku przeprowadzonych badań kinetycznych syntezy metanolu w obecności wybranego 

katalizatora opracowano równania kinetyczne procesu oraz wyznaczono ich parametry. 

 Katalizator Cu/Zn/Zr/Ga, osiągający wysoką, wynoszącą ponad 200 g·kg-1·h-1 

wydajność metanolu jako jedyny spośród badanych katalizatorów wykazał stabilną, 

wynoszącą około 70% selektywność w kierunku tworzenia metanolu, w zakresie tempe-

ratur 503–513 K, dlatego został wytypowany do badań kinetycznych.  

 Przeprowadzone badania kinetyczne wykazały silny wpływ temperatury, składu 

mieszaniny reakcyjnej – stężenia wodoru i ditlenku węgla na stopień przemiany CO2.  
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 Badania kinetyczne przeprowadzono w zakresie temperatur od 433 do 513 K, 

ciśnień od 3 do 8 MPa, dla początkowych stężeń wodoru od około 48 do 70% mol., 

ditlenku węgla od 5 do około 22% mol. i tlenku węgla od 0 do około 7% mol. Stwier-

dzono silny wpływ temperatury, a także składu mieszaniny reakcyjnej na stopień prze-

miany CO2. Otrzymane wyniki badań kinetycznych opracowano w postaci równań kine-

tycznych typu Langmuira–Hinshewooda. Do obliczeń użyto numerycznej metody 

Levenberga–Marquardta. Rozważono pięć różnych układów równań kinetycznych, 

dla których wyznaczono wartości ich parametrów i oszacowano średni błąd względny. 

Najlepszym okazało się równanie bazujące na koncepcji Yanga–Hougena z wykładni-

kami potęg ich mianownika równymi a=3 i b=2. Ze względu na szeroki zakres bada-

nych parametrów procesowych, otrzymane równania mogą być pomocne przy projek-

towaniu reaktorów przemysłowych. 
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VI. SUMMARY 

„The kinetics of methanol synthesis from carbon dioxide and hydrogen over 

the Ga modified Cu/Zn/Zr oxide catalyst” 

 The worldwide climate change – likely to have been caused by the increase 

of carbon dioxide concentration in the atmosphere, and the exhaustion of fossil fuel 

stores have been becoming a major challenge for the world population. The catalytic 

conversion of carbon dioxide to methanol is a promising and ecologically sound method 

that can help to resolve the problem of utilizing the excess of anthropogenic CO2. Me-

thanol is an important chemical compound with a wide range of applications in many 

industries. It is also one of liquid “energy carriers” which can be transferred into hydro-

gen used in fuel cells.  

 The catalyst used in methanol production should be characterized by high yield, 

high selectivity towards methanol formation and high resistance to sintering as well 

as poisoning with sulphur and water. Commercial copper-zinc catalysts used in indus-

trial methanol production from syngas are not suitable for the methanol synthesis from 

CO2-rich gas as they undergo deactivation. Therefore, the investigations over develop-

ing the catalyst for methanol synthesis from carbon dioxide and hydrogen are intensive-

ly proceeding. The most common way to find such a catalyst is a modification a classic-

al copper catalyst through the implementation of promoters (like metal oxides from 

groups of transition elements). Results from the vast majority of research related to hy-

drogenation of carbon dioxide to methanol demonstrate that the modification 

of Cu/Zn/Zr catalyst using either Ce, Cr, Ga oxides, or a mixture thereof – if compared 

to unmodified Cu/Zn/Zr one, improves the yield and the selectivity (activity) towards 

methanol formation.  

 The aim of this study is investigation of the influence of the Ce, Cr, Ga oxides –

each of them or their mixtures on the activity of Cu/Zn/Zr catalyst. The obtained cata-

lysts were evaluated from a physicochemical characteristics aimed at determining their 

chemical composition, structure properties and reducibility. Based on this, the most 

suitable catalyst was selected for the next step which were the kinetic studies. The final 

result of kinetic investigations of methanol synthesis was determine the kinetic equa-

tions and its parameters. 

 The Cu/Zn/Zr/Ga catalyst that achieved a high (over 200 g·kg-1·h-1 ) methanol 

yield was the only one from the selected catalysts, which demonstrated a stable 
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(ca. 70%) selectivity towards formation of methanol in the temperature range of 503–

513 K. Taking into account the results of the activity tests, the catalyst Cu/Zn/Zr/Ga has 

been selected for kinetic testing. 

 The parameters of the kinetic tests were as follows: T= 433–513 K; 

p= 3−8 MPa; GHSV= 1660–10000 h-1 and the initial gas compositions: H2: 30–

70 mol.%, CO2: 5‒22 mol.%, CO: 0–7 mol.%. It was found that the CO2 conversion 

was strongly dependent on the reaction temperature as well as the initial reaction gas 

composition. The finally obtained results of kinetic tests were developed in the form 

of kinetic equations of Langmuir–Hinshelwood’s type. The computations were per-

formed using numerical Levenberg–Marquardt method. Five different system of kinetic 

equations have been analysis. For all of than the value of kinetics parameters were de-

termined and the value average relative error were evaluated. It turned out that the best 

were equations based on the Yang–Hougen concept, with exponents in denominators 

equal to a =3 and b =2. The kinetic equations obtained here can be used in design 

and optimization of industrial scale reactors.  
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