
Velocità di reazione

Esprime la quantità di reagente scomparso o la 

quantità di prodotto formato in un intervallo di tempo 

Per ottenere un valore univoco di velocità è necessario dividere la velocità di comparsa o di scomparsa per 

l’indice stechiometrico della reazione bilanciata. Inoltre per i reagenti scomparsi si dovrà considerare il 

valore cambiato di segno





Velocità media e velocità istantanea

La velocità istantanea si calcola come la pendenza della tangente alla curva in un determinato istante

La velocità media è semplicemente la variazione di concentrazione in un intervallo finito di tempo



Primo ordine (n = 1)

La legge cinetica
Esprime la dipendenza della velocità dalle concentrazioni dei singoli 

reagenti (e a volte dei prodotti)

Oltre alla dipendenza dalle concentrazioni dei reagenti, nella legge 

cinetica è sempre presente una costante chiamata costante cinetica (k) 

che dipende dalla temperatura

aA + bB          cC + dD

Velocità = k [A] x [B] y

L’ordine di reazione di ciascun 

reagente non coincide con il 

suo indice stechiometrico!!

a  x e b  y



Metodo delle velocità iniziali

Per determinare la legge cinetica si possono misurare le velocità nei primi momenti di reazione, variando 

di volta in volta le concentrazioni di un reagente e lasciando costanti le altre

All’inizio la velocità è maggiore (linea nera), 

durante la reazione la velocità diminuisce 

(linea blu)

La linea rossa rappresenta la scomparsa di H2O2 nel 

tempo. Le pendenze delle tangenti alla curva 

rappresentano la velocità di scomparsa.





A          prodotto velocità = –
D[A]

Dt
velocità = k [A]0 = k

D[A]

Dt
= k–

t½ = t quando [A] = [A]0/2

t½ =
[A]0

2k

[A] = [A]0 – kt

Reazioni di ordine zero

Tempo di dimezzamentoLegge cinetica integrata



Reazioni del primo ordine

A          prodotto velocità = –
D[A]

Dt
velocità = k [A]

D[A]

Dt
= k [A]–

[A] = [A]0exp(-kt) ln[A] = ln[A]0 - kt

Legge cinetica integrata

t½ = t quando [A] = [A]0/2

ln
[A]0

[A]0/2

k
=t½

ln2

k
=

0.693

k
=

Tempo di dimezzamento



A           prodotto velocità = –
D[A]

Dt
velocità = k [A]2

D[A]

Dt
= k [A]2–

1

[A]
=

1

[A]0

+ kt
t½ = t quando [A] = [A]0/2

t½ =
1

k[A]0

Reazioni del secondo ordine

Tempo di dimezzamentoLegge cinetica integrata



La legge cinetica integrata e il tempo di dimezzamento









Reazione unimolecolare:

è coinvolta solo una molecola

Le reazioni elementari

Nelle reazioni elementari la velocità dipende solo dalla 

concentrazione dei reagenti. Inoltre, l’ordine di reazione di ciascun 

reagente coincide con il suo indice stechiometrico. Quindi l’ordine 

complessivo coincide con la molecolarità

A          prodotti

velocità = k [A]

A + B           prodotti

velocità = k [A][B]

A + B + C      prodotti

velocità = k [A][B][C]

Si definisce molecolarità di una reazione elementare il numero di molecole coinvolte in uno stadio elementare.

Reazione bimolecolare

Sono coinvolte 2 molecole
Reazione trimolecolare:

Sono coinvolte 3 molecole

2A           prodotti

velocità = k [A]2

oppure

2A + B        prodotti

velocità = k [A]2[B]

oppure

Una reazione che avviene in un unico evento reattivo si definisce elementare



Teoria delle collisioni

Nel caso di una reazione 

bimolecolare la velocità 

dipende dalla frequenza 

degli urti 

Per una reazione bimolecolare, affinché ad un 

urto corrisponda un evento reattivo è necessario 

che l’energia cinetica relativa con cui le 

particelle si urtano sia superiore ad una certa 

soglia chiamata energia di attivazione

È necessario inoltre che 

l’orientazione delle molecole che 

urtano sia favorevole (fattore sterico)

si applica rigorosamente solo alle reazioni elementari

𝒌 = 𝝂(𝑻) ∙ 𝒑 ∙ 𝒆−
𝑬𝒂
𝑹𝑻



Dipendenza della costante cinetica dalla temperatura

La relazione espressa dall’equazione di Arrhenius è vera 

rigorosamente SOLO per reazioni elementari. In alcuni casi 

rari di reazioni non elementari l’andamento è addirittura 

opposto (vedi meccanismo di ossidazione di NO)



Teoria dello stato di transizione

Lo stato di transizione (non osservabile 

sperimentalmente) cade sempre ad energie 

più alte sia dei reagenti che dei prodotti e 

viene chiamato complesso attivato. 

L’energia necessaria a raggiungere lo 

stato di transizione è una misura della 

energia di attivazione. 

È possibile definire anche l’energia di 

attivazione del processo inverso, cioè dai 

prodotti ai reagenti

Dallo schema è possibile dedurre anche l’entalpia di 

reazione. In questo caso si tratta di una reazione esotermica

Ogni stadio elementare può essere rappresentato attraverso 

una coordinata di reazione in cui reagenti per trasformarsi 

in prodotti devono passare da uno stato di transizione



Meccanismi di reazione
Spesso una reazione non avviene in un unico evento reattivo, ma attraverso più stadi che avvengono in sequenza. 

2NO (g) + O2 (g)          2NO2 (g)

Stadio elementare: NO + NO          N2O2

Stadio elementare: N2O2 + O2 2NO2

Reazione globale: 2NO + O2 2NO2

+

Gli intermedi (come N2O2) sono specie che appaiono in un meccanismo di reazione ma non nella 

reazione globale bilanciata. La loro presenza può essere osservata sperimentalmente durante la reazione  

• La somma degli stadi elementari deve dare l’equazione globale bilanciata della reazione.

• Il meccanismo deve portare all’equazione cinetica determinata sperimentalmente.

lo stadio più lento nella sequenza di stadi che portano alla formazione dei prodotti si chiama stadio 

cineticamente determinante.



NO2 + CO  NO + CO2

Legge cinetica v = k [NO2]
2

Meccanismo proposto

NO2 + NO2  NO3 + NO

NO3 + CO    NO2 + CO2

---------------------------------

NO2 + CO  NO + CO2

Meccanismi a due stadi di cui il primo lento



Meccanismi a due stadi: rapido equilibrio seguito da stadio lento

Equazione bilanciata

Legge cinetica

Meccanismo proposto

Legge cinetica dello 

stadio lento

Legge di azione di 

massa del primo stadio
da cui

La velocità di questa reazione 

diminuisce all’aumentare della 

temperatura, perché la costante di 

velocità dipende anche da una 

costante di equilibrio che, essendo 

il primo stadio esotermico, 

diminuisce con la temperatura





Relazione tra costante cinetica k e costante di equilibrio K

Se una reazione raggiunge l’equilibrio esiste una relazione tra le costanti cinetiche e la costante di 

equilibrio

Se la reazione è elementare (unico stadio)

Verso i prodotti

Verso i reagenti

Quando si raggiunge l’equilibrio le 

velocità nei due sensi sono uguali



Se la reazione prevede un meccanismo a più stadi

Relazione tra costante cinetica k e costante di equilibrio K

Meccanismo proposto



Cl + O3  ClO + O2

ClO + O  Cl + O2

-----------------------------

O3 + O  2O2

Catalisi
Un catalizzatore è una sostanza che aumenta la velocità di una reazione chimica senza consumarsi. 

Non modifica la termodinamica di reazione, ma il meccanismo. Non compare nell’equazione bilanciata.

Nella catalisi omogenea, i reagenti e i catalizzatori 

sono dispersi in una singola fase, di solito liquida o 

gassosa.



Catalisi eterogenea

Nella catalisi eterogenea, i reagenti e il catalizzatore sono in fasi diverse.

N2 (g) + 3H2 (g)                           2NH3 (g)
Fe/Al2O3/K2O

catalizzatore

Processo Haber:

Sintesi dell’ammoniaca

4NH3 (g) + 5O2 (g)                         4NO (g) + 6H2O (g)
Pt catal

2NO (g) + O2 (g)          2NO2 (g)

2NO2 (g) +H2O (l)         HNO2 (aq) + HNO3 (aq)

Processo Ostwald:

Sintesi dell’acido nitrico



Catalisi enzimatica



Equazione di Michaelis-Menten e l’approssimazione dello stato stazionario



Azione della saccarasi



Azione della chimotripsina


