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Definizione di velocità 

v =
|Δ[J] |

Δt
v espressa in mol/(L s)

In termini infinitesimali

v =
|d[J] |

dt



Costante cinetica

Solitamente la velocità di reazione e’ proporzionale alla concentrazione di uno o piu’ reagenti, elevata a qualche potenza semplice

v = kv[A]a[B]b

v = kv[A]a

kv e’ la costante cinetica



Costante cinetica



Ordine di reazione

v = kv[A]a[B]b[C]c . . .Data l’ordine di reazione e’ la somma degli esponenti, a + b + c . . .

v = kv[A]  reazione di primo ordine

v = kv[A][B]  reazione di primo ordine in A e di primo ordine in B, complessivamente di secondo ordine

v = kv[A]2  reazione di secondo ordine

v = kv[A]1/2[B]  reazione di ordine 1/2 in A e di primo ordine in B, complessivamente di ordine 3/2

 Reazioni senza un ordine complessivo

v =
ka[H2][Br2]1/2

[Br2] + kb[HBr]
v =

kv[E][S]
[S] + KM



Legge cinetica

La legge cinetica e’ determinata sperimentalmente: metodo dell’isolamento (1) e metodo delle velocità iniziali (2)

(1) tutti i reagenti, tranne uno, in eccesso

v = kv[A][B]2 ⇒ B in eccesso (  costante)[B] = [B]0 ⇒ v = kv,eff[A] kv,eff = kv[B]2
0

⇒ A in eccesso (  costante)[A] = [A]0 ⇒ v = kv,eff[B]2 kv,eff = kv[A]0

(2) misurare la velocità iniziale, cambiando la concentrazione dei reagenti

Esempio: se, raddoppiando [A], la velocità raddoppia ⇒ v = kv[A]



Legge cinetica integrata

Concentrazione di una specie in funzione del tempo

Ordine zero

A  prodotti→ v = kv

[A]t = [A]0 − kvt



Legge cinetica integrata

Primo ordine in A 

A  prodotti→ v = kv[A]

[A]t = [A]0exp[−kvt]



Legge cinetica integrata

Secondo ordine in A 

A  prodotti→ v = kv[A]2

[A]t =
[A]0

1 + kvt[A]0

1
[A]0

−
1

[A]t
= − kvt



Legge cinetica integrata

Secondo ordine in A+B 

A + B  prodotti→ v = kv[A][B]

[A]t =
([A]0 − [B]0)[A]0

[A]0 − [B]0exp[ − ([A]0 − [B]0)kvt]

[B]t =
([B]0 − [A]0)[B]0

[B]0 − [A]0exp[ − ([B]0 − [A]0)kvt]



Tempo di dimezzamento

Tempo necessario affinché la concentrazione di un reagente diminuisca alla meta’ del suo valore iniziale

[A]t =
1
2

[A]0 t ≡ t1/2

Per una reazione del primo ordine  o [A]t = [A]0exp[−kvt] ln
[A]t

[A]0
= − kvt

kvt1/2 = ln
1/2[A]0

[A]0
= ln 2 t1/2 =

ln 2
kv

Per una reazione del secondo ordine  t1/2 =
1

kv[A]0



Dipendenza dalla temperatura di v

Equazione di Arrhenius      ln kv = ln A −
Ea

RT
kv = A exp[−

Ea

RT
]

A fattore di frequenza

 energia di attivazioneEa



Dipendenza dalla temperatura di v

ln kv,1 = ln A −
Ea

RT1

ln kv,2 = ln A −
Ea

RT2

ln
kv,2

kv,1
=

Ea

R
(

1
T1

−
1
T2

)



Teoria degli urti



Teoria degli urti
A = σ(

8kT
πμ

)1/2NA

μ =
mAmB

ma + mB

0 < P < 1
fattore sterico

 sezione d’urtoσ



/;[…=;l.-[‘////

 A + B ⇌ C‡  K‡ =
[C‡]c0

[A][B]
[C‡] =

K‡

c0
[A][B]

 kv =
kT
h

×
K‡

c0
equazione di Eyring

ΔG‡ = − RT ln K‡ ΔG‡ = ΔH‡ − TΔS‡

 

kv =
kT
hc0

exp[ΔS‡/R]exp[−ΔH‡/RT]

velocita’ di reazione =  
kT
h

[C‡] =
kT
h

K‡

c0
[A][B]



In fase gassosa: ΔH‡ = Ea − RT ΔrH = ΔrU + ΔνgasRT

Δνgas = − 1

A(g) + B(g) − > C‡
(g)

In soluzione: ΔH‡ = Ea Δνgas = 0

ΔU‡ ∼ Ea

ΔU‡ ∼ Ea



Meccanismi di reazione

Un meccanismo di reazione e’ costituito da una sequenza di stadi (reazioni elementari)

molecolarita’ di una reazione elementare: numero di atomi/molecole che interagiscono per reagire



Meccanismi di reazione

Reazioni consecutive ed intermedio di reazione

 A → I → P

Velocità di consumo di A = velocità di formazione di I =   ka[A] A → I

 I → P Velocità di consumo di I = velocità di formazione di P =   kb[I]

[A] = [A]0exp[−kat]

Velocità di consumo di I =   ka[A] − kb[I] → [I] =
ka

kb − ka
(exp[−kat] − exp[−kbt])[A]0

[A] + [I] + [P] = [A]0

[P] = (1 +
ka exp[−kbt] − kb exp[−kat]

kb − ka
)[A]0



Meccanismi di reazione
 

2NO(g) + O2(g) → NO2(g) v = kv[NO]2[O2]

 NO(g) + NO(g) → N2O2(g) va = ka[NO]2

Stadio elementare trimolecolare poco probabile

 
N2O2(g) → NO(g) + NO(g) v′ a = k′ a[N2O2]

 
N2O2(g) + O2(g) → NO2(g) + NO2(g) vb = kb[N2O2][O2] vc = 2kb[N2O2][O2]

velocità netta di formazione di N2O2 = ka[NO]2 − k′ a[N2O2] − kb[N2O2][O2]

Approssimazioni: pre-equilibrio e stato stazionario



Meccanismi di reazione: pre-equilibrio

 
NO(g) + NO(g) ⇌ N2O2(g) Kc =

[N2O2]c0

[NO]2
[N2O2] =

Kc[NO]2

c0
pre-equilibrio

lento consumo di N2O2  N2O2(g) + O2(g) → NO2(g) + NO2(g) v = 2kb[N2O2][O2]

 v =
2kbKc

c0
[NO]2[O2]



Meccanismi di reazione: stato stazionario

velocità netta di formazione di  = 0N2O2 = ka[NO]2 − k′ a[N2O2] − kb[N2O2][O2]

  [N2O2] =
ka[NO]2

k′ a + kb[O2]

velocità di formazione di NO  =   = 2 2kb[N2O2][O2]
2kakb[NO]2[O2]

k′ a + kb[O2]

se  >>     k′ a[N2O2] kb[N2O2][O2]→ 2kb[N2O2][O2] ∼
2kakb

k′ a
[NO]2[O2]



Meccanismi di reazione: stadio cineticamente determinante

velocità di formazione di NO  = 2
2kakb[NO]2[O2]

k′ a + kb[O2]

eccesso di O2 → kb[O2] > > k′ a velocità di formazione di NO  = 2 2ka[NO]2



Meccanismi di reazione: controllo cinetico

 A + B → P1 v1 = kv,1[A][B]

 A + B → P2 v2 = kv,2[A][B]

 
[P2]
[P1]

=
kv,2

kv,1

All’equilibrio, controllo termodinamico invece che cinetico



• Reazioni del primo ordine unimolecolari


• Urti con altre molecole, reazione bimolecolare?


• Stadio 1: , velocita’ di formazione di  = 


• Stadio inverso: , velocita’ di spegnimento di  = 


• Stadio 2: , velocita’ di formazione di P (e consumo di A*) = 


• Stadio 2 lento, cineticamente determinante: la reazione complessiva e’ del primo ordine


• Velocita’ di formazione di P = 

A + A → A* + A A* ka[A]2

A* + A → A + A A* k′ a[A*][A]

A* → P kb[A*]

kv[A] kv =
kakb

k′ a

Meccanismo di Lindemann



Catalisi omogenea

Catalisi omogenea: stessa fase per catalizzatore

 e miscela di reazione  

 

Un catalizzatore abbassa l’energia di attivazione

Enzima: catalizzatore omogeneo 

per reazioni biologiche



• Meccanismo di Michealis-Menten: enzima E, substrato S, prodotti P


• stadio 1: E + S -> ES, velocita’ di formazione di ES = 


• stadio 2: ES -> E + S, velocita’ di decomposizione di ES = 


• stadio 3: ES -> P + E, velocita’ di formazione di P = 


• anche: velocita’ di formazione di P =  


•         


• concentrazione totale dell’enzima (legato e non legato)

ka[E][S]

k′ a[ES]

kb[ES]

kv[E]0

kv =
kb[S]

[S] + KM
KM =

k′ a + kb

ka

[E]0 =

Catalisi enzimatica



• se 


• se  la costante cinetica efficace e’ uguale a 


•  


•

[S] < < KM,

[S] > > KM, kb

vmax = kb[E]0

v =
kb[S][E]0

[S] + KM
=

[S]
[S] + KM

vmax

Catalisi enzimatica

la costante cinetica efficace e’ uguale a 
kb[S]
KM



Catalisi enzimatica

Inibizione competitiva Inibizione non competitiva


