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Chemische Prozesse an Metalloxidoberfl�chen finden seit
langer Zeit großes Interesse, vor allem auch wegen ihrer
Bedeutung in der heterogenen Katalyse. „Perfekte“ Oxid-
oberfl�chen zeigen oft nur geringe oder gar keine Aktivit�t;
daher wird allgemein vermutet, dass die hohe Reaktivit�t von
Oxidpulvern aus dem Vorhandensein weniger aktiver Zent-
ren resultiert.[1] Die meisten f�r derartige aktive Zentren
vorgeschlagenen Modelle gehen von Sauerstoff-Fehlstellen
aus. Bez�glich der Rolle der aktiven Zentren und der
speziellen Bedeutung von Sauerstoff-Fehlstellen hat sich ein
gewisser Konsens eingestellt, es gibt bislang jedoch nur sehr
wenige Fallstudien, in denen f�r eine konkrete Reaktion die
geometrische Struktur eines aktiven Zentrums angegeben,
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durch theoretische Berechnungen untermauert und mit kine-
tischen Daten, die unter anwendungsnahen Bedingungen in
einem Reaktor gewonnen wurden, best�tigt wird.

Wir haben eine derartige Studie f�r die Methanolsynthese
an ZnO-Pulvern durchgef�hrt. K�rzlich wurden in einer
theoretischen Arbeit[2] ein aktives Zentrum und ein Reakti-
onsmechanismus vorgeschlagen, allerdings ohne einen Ver-
gleich mit kinetischen Daten. Dabei wurde angenommen,
dass ein Cu-freies Modell f�r das aktive Zentrum ausreicht,
um die Bildung von Methanol aus einem CO2/H2-Gemisch an
einem industriell eingesetzten Cu/ZnO/Al2O3-Katalysator zu
beschreiben. In unserer umfassenden Analyse finden wir – f�r
ein �hnliches aktives Zentrum – einen energetisch g�nstige-
ren Reaktionspfad, bei dem nicht, wie bisher angenommen,
Kohlendioxid die Kohlenstoffquelle darstellt, sondern das
thermodynamisch bevorzugte Kohlenmonoxid. Die Tatsache,
dass bei den zurzeit industriell eingesetzten Pulverkatalysa-
toren f�r die Methanolsynthese – Cu-Partikeln auf ZnO-
Tr�gern – ein anderer Reaktionsmechanismus mit Kohlendi-
oxid als Kohlenstoffquelle vorliegt, hat lange Zeit Anlass zu
Kontroversen gegeben und konnte erst durch Experimente
mit isotopenmarkierten Reaktanten endg�ltig gekl�rt
werden.[3–7]

Die Analyse von chemischen Prozessen an derartigen
aktiven Zentren wird dadurch erschwert, dass eine systema-
tische Analyse pr�ziser Daten mit etablierten Methoden der
Oberfl�chenphysik und -chemie wegen der typischerweise
relativ geringen Dichte an aktiven Zentren unm�glich oder
zumindest sehr problematisch ist. So ist etwa die experimen-
telle Bestimmung der Bindungsenergie von CO an solchen
Defekten nicht m�glich, und erst seit kurzer Zeit sind f�r
Bindungsenergien auf perfekten ZnO-Oberfl�chen zuverl�s-
sige Informationen bekannt.[8–11] In der vorliegenden Arbeit
kombinieren wir daher pr�zise quantenchemische Ab-initio-
Rechnungen – die vorher durch Rechnungen an perfekten
Systemen �ber einen Vergleich mit experimentellen Daten
validiert wurden[12] – mit detaillierten Messungen unter
station�ren und anwendungsnahen Reaktionsbedingungen.
Auf der Basis dieser Messungen und der quantenchemischen
Ergebnisse wird ein Mechanismus postuliert, in dem ein in
ungew�hnlicher Adsorptionsgeometrie gebundenes CO-Mo-
lek�l in eine Formyl-Spezies umgewandelt wird.

Die in Lit. [13] dargestellte Kinetik- und Charakterisie-
rungsstudie an verschiedenen ZnO-Pulverproben ergab, dass
die Methanolbildung an ZnO strukturempfindlich ist: Polare
Oberfl�chen zeichnen sich dabei durch hohe Umsatzge-
schwindigkeiten aus. Abbildung 1 zeigt einen Vergleich der
Messungen, die mit einem Cu-freien bin�ren ZnO/Al2O3-
Katalysator und mit einem tern�ren Cu-Katalysator unter
anwendungsnahen Reaktionsbedingungen erhalten wurden.
Letzterer wird großtechnisch in der Tieftemperatur-Metha-
nolsynthese eingesetzt und ist bei identischen Reaktionsbe-
dingungen deutlich aktiver als der hochtemperaturstabile
bin�re ZnO/Al2O3-Katalysator. Unter Verwendung eines
CO/H2-Gemischs wird eine Raum-Zeit-Ausbeute (RZA)
von �hnlicher Gr�ßenordnung bereits bei etwa 100 K nied-
rigeren Temperaturen erreicht. Noch deutlicher wird der
Unterschied, wenn ein anderes Synthesegas eingesetzt wird:
Ein CO2-haltiges Gasgemisch f�hrt zu einem drastischen

Aktivit�tsanstieg beim tern�ren System, beim bin�ren System
hingegen zu einem R�ckgang der RZA.

Die inhibierende Wirkung von CO2 wurde durch folgende
Messreihe bewiesen: Der ZnO/Al2O3-Katalysator wurde bis
zum Erreichen eines station�ren Wertes mit einem Gasge-
misch der Zusammensetzung 72% H2, 10% CO und 18% N2

bei einem Gesamtvolumenstrom von 100 NmLmin�1 durch-
str�mt. Nachdem ein zeitlich konstanter CH3OH-Gehalt
vorlag, wurde dem Synthesegas bei gleichbleibendem Ge-
samtvolumenstrom 1 % CO2 beigemischt. Die Anteile an CO
und H2 blieben dabei konstant, nur der N2-Anteil wurde
ge�ndert. Nach erneutem Erreichen eines station�ren
CH3OH-Gehalts wurde der CO2-Anteil auf 2, 3, 4, 6 und
8% erh�ht. Die experimentell ermittelte Aktivit�tskurve
belegt, dass bereits eine geringe CO2-Einspeisung von 1% zu
einem drastischen Einbruch der CH3OH-Ausbeute f�hrt
(Abbildung 2). Eine weitere Zugabe von CO2 dr�ngt die
CH3OH-Ausbeute zunehmend zur�ck, dieser Effekt ist
jedoch nur schwach ausgepr�gt. Das CO2 scheint daher als
Katalysatorgift auf den ZnO/Al2O3-Katalysator zu wirken.
Da die katalytische Aktivit�t vom CO/CO2-Verh�ltnis ab-
h�ngt, ist die Frage nach dem aktiven Zentrum f�r die
Katalyse unter anwendungsnahen Bedingungen von entschei-
dender Bedeutung.

Bereits Spuren von CO2 im Synthesegas verringern die
CH3OH-Bildung an ZnO/Al2O3 deutlich. Diese Beobachtung

Abbildung 1. Vergleich der Aktivit�t von bin�ren und tern�ren Katalysa-
toren.

Abbildung 2. Die Aktivit�t des cogef�llten ZnO/Al2O3-Katalysators bei
verschiedenen CO2-Volumenanteilen im Synthesegas.
V̇ = 100 NmLmin�1, T = 583 K, P = 4.1 MPa, wKat. = 1.00 g.
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legt nahe, dass das aktive Zentrum des ZnO/Al2O3-Kataly-
sators eine Sauerstoff-Fehlstelle sein k�nnte. In diesem Fall
erh�ht sich die Zahl der aktiven Zentren des Katalysators in
stark reduzierender Atmosph�re (kein CO2, hoher Anteil an
CO). Erg�nzende Messungen belegten die Bildung geringer
Mengen an CO2, wenn der Katalysator einem stark CO-
haltigen Gasgemisch ausgesetzt wurde. Dieser Befund kann
mit dem direkten Sauerstoffausbau aus dem ZnO-Festk�rper
durch CO unter Bildung von CO2 erkl�rt werden. Umgekehrt
w�rde CO2 im Synthesegas eine Oxidation der Fehlstellen
bewirken, womit die Katalysatoraktivit�t gesenkt w�rde.

Diese mechanistischen Vorstellungen wurden durch
quantenchemische Ab-initio-Rechnungen zur geometrischen
Struktur und energetischen Lage der Zwischenstufen f�r die
Reaktion von CO mit 2 H2 am ZnO-Katalysator gest�tzt. Bei
dem verwendeten „Embedded-Cluster“-Ansatz wurde die
Umgebung des aktiven Zentrums durch einen explizit quan-
tenchemisch berechneten Cluster dargestellt, der in ein
ausgedehntes Punktladungsfeld eingebettet wurde.

Als Ausgangspunkt der Rechnungen diente wie in der
Arbeit von French et al.[2] die polare O-terminierte ZnO-
(0001̄)-Oberfl�che. F�r die Modellierung des aktiven Zen-
trums musste zuerst gekl�rt werden, mit welcher atomaren
Struktur und chemischen Zusammensetzung die (0001̄)-
Oberfl�che unter katalytischen Bedingungen vorliegt.
Lange Zeit wurde angenommen, dass die (0001̄)-Oberfl�che
nicht rekonstruiert und in einer idealen „Truncated-Bulk“-
Struktur vorliegt. Aufgrund des polaren Aufbaus der (0001̄)-
Oberfl�che h�tte dies zur Konsequenz, dass teilbesetzte
Oberfl�chenb�nder auftreten m�ssen und keine Oberfl�-
chenbandl�cke vorhanden ist.[14,15] In den vergangenen Jahren
wurde jedoch durch experimentelle und theoretische Arbei-
ten[11,12, 16] nachgewiesen, dass die (0001̄)-Oberfl�che durch
Bildung von O-Leerstellen und durch Adsorption von Was-
serstoff stabilisiert werden kann. Die treibende Kraft hierf�r
ist das Bestreben, teilbesetzte Oberfl�chenb�nder zu vermei-
den. Unter der Annahme, dass sich die ZnO(0001̄)-Oberfl�-
che im thermodynamischen Gleichgewicht mit H2 und O2 in
der Gasphase befindet, hat Meyer[16] mithilfe von DFT-
„Slab“-Rechnungen (in denen die Oberfl�che als transla-
tionsinvariant betrachtet wird) ein Oberfl�chen-Phasendia-
gramm erstellt. Diese Rechnungen ergaben bei typischen
Dr�cken und Temperaturen der Methanolsynthese als sta-
bilste Struktur eine zu 50% mit Wasserstoff bedeckte Ober-
fl�che, bei der alle Oberfl�chenb�nder gerade aufgef�llt sind.

Ausgehend von der in Lit. [16] optimierten Struktur der
hydroxylierten ZnO(0001̄)-Oberfl�che wurde ein Punktla-
dungsfeld als Einbettung f�r den Ab-initio-berechneten
Cluster generiert. Das aktive Zentrum mit der O-Fehlstelle
wurde durch Entfernen einer H2O-Einheit von der Oberfl�-
che erhalten, um besetzte Oberfl�chenzust�nde zu vermeiden
(Abbildung 3). Zun�chst wurden die Adsorptionsgeometrien
f�r verschiedene Adsorbate an der Oberfl�che bestimmt.[17]

Neben allen Atomen der Adsorbate wurden auch die Posi-
tionen der drei direkt zum Defekt benachbarten Zn-Atome
und der sechs zum Defekt benachbarten O-Atome in der
Oberfl�che, einschließlich der daran gebundenen H-Atome,
relaxiert. F�r die optimierten Strukturen wurden die Adsorp-
tionsenergien mithilfe des Bochumer Programmpakets[18–20]

unter Ber�cksichtigung der dynamischen Korrelation durch
MCCEPA (multiconfiguration coupled electron pair appro-
ximation),[20] einer gen�herten „Coupled-Cluster“-Methode,
berechnet. Am Adsorbatmolek�l und in der ersten Zn- und
O-Koordinationssph�re des aktiven Zentrums wurden
TZVPP-Basiss�tze verwendet und f�r die Bindungsenergien
der Basissatz-Superpositionsfehler nach Boys und Bernadi[21]

korrigiert. Beim Vergleich der Energien der Zwischenstufen
m�ssen die Nullpunktsschwingungen explizit ber�cksichtigt
werden, da sich die Nullpunktsenergien w�hrend der Reak-
tion sehr stark �ndern (f�r die Gasphasenreaktion CO +

2H2!CH3OH um 64.7 kJ mol�1; experimentelle Daten siehe
Lit. [22]).[23]

Abbildung 4 zeigt die Strukturen und Energien der wich-
tigsten Zwischenstufen f�r den vorgeschlagenen Mechanis-
mus der CH3OH-Synthese aus CO und H2. Die Bindungsen-
ergien der jeweiligen optimierten Strukturen sind in Tabelle 1
aufgef�hrt.

Die Kombination der Ergebnisse aus quantenchemischen
Rechnungen und kinetischen Messungen f�hrt zu folgendem
Modell: An ZnO-Katalysatoren wird CH3OH bevorzugt aus
CO gebildet, das senkrecht zur Oberfl�che – mit dem C- oder
dem O-Atom – am aktiven Zentrum adsorbiert. Das C-Atom
bindet mit 17.1 kJ mol�1 im Rahmen der Genauigkeit der
Rechnungen genau so stark wie das O-Atom; es sollten also
beide Konfigurationen vorliegen. Im Folgenden wird dennoch
nur mit dem O-Atom adsorbiertes CO ber�cksichtigt, da
diese Konfiguration die g�nstigere Ausgangssituation f�r die
folgenden Hydrierschritte darstellt. Die berechnete Bin-
dungsenergie von CO am aktiven Zentrum ist deutlich
geringer als die von French et al.[2] angegebene Energie von
69.0 kJ mol�1 f�r CO2; im Synthesegas enthaltenes CO2 sollte
daher die aktiven Zentren blockieren.

Als n�chster Schritt ist die Bildung der Formyl-Spezies
wahrscheinlich.[24–27] Es ist bekannt, dass H2 an den O-
Fehlstellen der polaren Oberfl�che dissoziativ adsorbiert.[28]

Daher nehmen wir an, dass Formyl durch �bertragung von
H� auf �ber das O-Atom adsorbiertes CO gebildet wird und
gleichzeitig ein benachbartes O-Atom protoniert wird. Die
entstehende Formyl-Spezies hat ungef�hr die gleiche Energie

Abbildung 3. Der Ab-initio-berechnete Cluster besteht aus den 3 direkt
der Fehlstelle (Quadrat) benachbarten Zn-Atomen der ersten Zn-Koor-
dinationssph�re (schwarz, groß), den 9 O-Atomen der ersten O-Koor-
dinationssph�re (6 aus der ersten und 3 aus der zweiten Lage, grau),
3 weiteren O-Atomen aus der dritten Lage, die mit 4.567 � einen sehr
kleinen Abstand zur Fehlstelle aufweisen, 6 weiteren O-Atomen aus
der ersten Lage (grau), allen an Cluster-Sauerstoffatome gebundenen
H-Atomen (weiß) und allen Zn-Atomen, die O-Atomen im Cluster
direkt benachbart sind (schwarz, klein).
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wie die Ausgangssituation (Abbildung 4), da sich zwei Effek-
te kompensieren: Durch die Adsorption der negativ gelade-
nen Formyl-Spezies an der Defektposition erfolgt eine starke
Stabilisierung im Madelung-Feld des ZnO, was zusammen mit
der Protonenaffinit�t des Clusters zu einer starken Bindung
am aktiven Zentrum f�hrt. Anderseits muss f�r das Aufbre-
chen der CO-Dreifachbindung und die Dissoziation des H2-
Molek�ls viel Energie aufgewendet werden.

Da CO auf ZnO nur schwach adsorbiert,[12,29] kann
vermutet werden, dass die Bildung von Formyl den geschwin-
digkeitsbestimmenden Teilschritt der Methanolsynthese dar-
stellt. Die schrittweise Hydrierung dieser Formyl-Spezies mit
dissoziativ adsorbiertem Wasserstoff f�hrt zur Bildung eines
Methoxy-Intermediats, das bereits an ZnO beobachtet
wurde.[27, 30–32] Dabei kann Formyl das Proton einer benach-
barten OH-Gruppe unter Bildung von Formaldehyd anlagern
und anschließend mit einem weiteren H� aus dissoziiertem H2

zur stark gebundenen Methoxy-Spezies weiterreagieren. Die
negativ geladene Methoxy-Spezies ist dabei ebenfalls so
adsorbiert, dass das O-Atom an der Defektposition sitzt.
Durch die �bertragung eines Protons von einer benachbarten
OH-Gruppe wird schließlich Methanol gebildet, das unter
R�ckbildung der O-Fehlstelle von der Oberfl�che desorbiert
und den Katalysator regeneriert. Bei h�heren Temperaturen
werden in Gegenwart von CO und H2 stets geringe Mengen
an CO2 und H2O gebildet, was auf die Schaffung weiterer

aktiver Zentren hindeutet. Dies
mag ein Grund daf�r sein, dass
ZnO sich durchaus als CO-Hy-
drierkatalysator f�r industrielle
Anwendungen eignet.

Die Beimischung von CO2 zu
einem CO/H2-Gasgemisch f�hrt
offensichtlich zu einem Mechanis-
muswechsel bei der ZnO-kataly-
sierten Methanolsynthese. Analog
zu dem in Lit. [2] f�r ZnO be-
schriebenen Reaktionsweg und

dem f�r Cu-haltige Katalysatoren postulierten Redoxmecha-
nismus[33] l�uft die Hydrierung der adsorbierten CO2-Spezies
�ber Formiat- und Methoxy-Intermediate ab. In Gegenwart
von CO2 erfolgt die Methanolbildung deutlich langsamer.
Gegen�ber unserem postulierten Reaktionspfad �ber die
Formyl-Spezies ist der Mechanismus mit CO2 unter diesen
Reaktionsbedingungen bevorzugt, da das Formiat-Interme-
diat stabiler ist als die Formyl-Spezies. Unseren Vorstellungen
zufolge wird die Aktivit�t beim Cu-haltigen Katalysator
durch die starke Wechselwirkung zwischen Cu und ZnO1�x

bestimmt. An diesem Cu-ZnO1�x-Grenzfl�chenkontakt ist die
Hydrierung von adsorbiertem CO2 gegen�ber der CO-Um-
setzung bevorzugt.[34] Um sicherzustellen, dass die Bildung
von Methanol diesen beiden verschiedenen Reaktionspfaden
folgt, ist eine spektroskopische Untersuchung der Interme-
diate, die Berechnung der �bergangszust�nde und der Ver-
gleich einer mikrokinetischen Modellierung der Reaktion auf
der Grundlage der berechneten Energien mit den Daten der
kinetischen Messungen notwendig.

Experimentelles
Die Pr�paration der Katalysatoren erfolgte nach der klassischen
Cof�llungsmethode. Die Hydroxycarbonat-Vorstufe wurde durch
F�llung aus L�sungen der Metallnitrate mit Natriumcarbonat bei
pH 7 hergestellt. Die Konzentrationen der eingesetzten Nitratl�sun-

Abbildung 4. Energieniveaus und Adsorptionsgeometrien der Intermediate bei der ZnO-katalysierten CH3OH-Bildung aus CO und H2. Cluster: Zn
schwarz, O grau, H weiß; Adsorbat: C schwarz, O grau, H weiß.

Tabelle 1: Energien [kJmol�1] der Zwischenstufen relativ zur Energie der Reaktanten.

Adsorbat(e) Gasphase DE(SCF) DE(MCCEPA) NPE[a] E incl. NPE dO [�][b]

1 CO + 2H2 0.0 0.0 66.2 0.0
2 OC 2H2 �12.0 �15.0 66.2 �15.0 0.90
3 CHO� , H+ H2 3.4 3.1 61.5 �1.6 0.22
4 CH2O H2 �91.2 �105.8 96.0 �76.0 0.53
5 CH3O

� , H+ �320.0 �344.0 102.6 �307.6 0.12
6 CH3OH �193.0 �226.1 134.2 �158.1 0.79
7 CH3OH �115.1 �143.7 134.2 �75.8

[a] NPE: berechnete Nullpunktsenergie. [b] dO: Abstand des O-Atoms von der Position der Fehlstelle.
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gen entsprachen dabei einer nominalen Zusammensetzung von 85
Mol-% ZnO und 15 Mol-% Al2O3 f�r den ZnO/Al2O3-Katalysator.
Der erhaltene Niederschlag wurde in der Mutterlauge unter konti-
nuierlichem R�hren 2 h gealtert. Das gealterte F�llungsprodukt
wurde filtriert, sechsmal mit je 20 mL entionisiertem Wasser gewa-
schen und �ber Nacht im Trockenschrank bei 393 K getrocknet. Zur
Kalzinierung wurde die Katalysatorvorstufe in synthetischer Luft
(V̇ = 10 NmLmin�1) von Raumtemperatur mit 2 Kmin�1 auf 593 K
aufgeheizt und 3 h kalziniert. Die kalzinierte Vorstufe wurde f�r die
katalytischen Untersuchungen in eine Kornfraktion von 250–355 mm
durch Pressen von Tabletten und Sieben �berf�hrt. Die Herstellung
des tern�ren Cu/ZnO/Al2O3-Katalysators mit einer nominalen Zu-
sammensetzung von 70 Mol-% Cu, 15 Mol-% ZnO und 15 Mol-%
Al2O3 erfolgte analog.

F�r die katalytischen Messungen wurden 1.00 g der kalzinierten
Katalysatorvorstufe (250–355 mm) als Festbettsch�ttung in einem
Rohrreaktor verwendet (Betth�he ca. 2.1 cm). Zur Vorbehandlung
wurde die Probe mit 1 Kmin�1 auf 448 K erhitzt und bei dieser
Temperatur �ber Nacht belassen. Als Vorbehandlungsgas wurde ein
Gemisch aus 2% H2 und 98% He eingesetzt (V̇= 60 NmLmin�1).
Anschließend wurde die Reaktortemperatur mit 1 Kmin�1 auf 513 K
erh�ht, und nachfolgend wurde binnen 30 min vom bis dahin
verwendeten Gasgemisch auf reines H2 (V̇= 60 NmLmin�1) umge-
schaltet. Die Raum-Zeit-Ausbeuten wurden bei 4.1 MPa und 453–
583 K ermittelt. Dabei wurden folgende Gasgemische verwendet: (*)
73.1% H2, 10.8% CO, 16.1% N2; (*) 72.3% H2, 9.9% CO, 4.5%
CO2, 13.3% N2; (&) 73.9% H2, 9.6% CO, 16.5% N2; (&) 73.2% H2,
9.5% CO, 4.6% CO2, 12.7% N2.

Eingegangen am 20. Oktober 2004,
ver�nderte Fassung am 18. Januar 2005
Online ver�ffentlicht am 4. April 2005
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