
Reazioni complete e di equilibrio
Una reazione chimica è un processo in cui uno o più reagenti vengono trasformati, in un certo 
intervallo di tempo, in uno o più prodotti.
Se si segue la concentrazione dei reagenti e/o dei prodotti nel corso della reazione ci si accorge 
che questa inizialmente cambia nel tempo (diminuendo per i primi e aumentando per i secondi) 
fino ad arrivare ad una situazione in cui le concentrazioni diventano costanti.
Questo può verificarsi per due motivi:

2. Perché la reazione procede fino all’instaurarsi di una 
situazione in cui la velocità con cui i reagenti vengono 
trasformati nei prodotti eguaglia quella della possibile 
reazione inversa, che ritrasforma i prodotti nei reagenti. 
Si parla in questo caso di reazione reversibile o di 
equilibrio e si scrive:

A + B  C + D

1. Perché la reazione procede fino all’esaurimento  di uno o 
più reagenti. In questo caso si parla di reazione 
irreversibile e si scrive:

A + B  C + D



Cinetica chimica

La cinetica chimica si occupa proprio dello studio della velocità delle reazioni chimiche e della 
sua dipendenza dalle condizioni sperimentali.
Il suo campo d’interesse si estende anche alla definizione dei meccanismi di reazione.

Perché una reazione chimica avvenga è necessario che 
venga soddisfatta la condizione termodinamica ΔG < 0

Tale condizione non è però sufficiente ad assicurare che la 
reazione avvenga a velocità ragionevole, dal momento 
che possono esistere delle barriere energetiche che ne 
ostacolano il progredire. Per poter avere pieno controllo 
di una reazione è quindi necessario conoscere anche i 
fattori che ne determinano la velocità e i modi per 
governarli.



Velocità di reazione: definizione

La velocità di una reazione è definita attraverso la variazione nel 
tempo della concentrazione delle specie che vi prendono parte

Tenendo conto della stechiometria:

Si osservi la presenza del segno meno quando la velocità è espressa
attraverso la concentrazione dei reagenti: dato che questa diminuisce nel
tempo il segno meno serve a rispettare la convenzione che la velocità sia
sempre positiva.



Velocità di reazione: misura
La velocità di reazione può essere misurata valutando la variazione nel tempo di una qualsiasi 
proprietà di uno dei reagenti o di un prodotti o della stessa miscela di reazione.



Velocità di reazione: misura
Molto usati sono i metodi spettrofotometrici accoppiati con tecniche di mescolamento veloce 
dei reagenti come lo stopped-flow.

λ
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Velocità di reazione: legge cinetica e costante di velocità 
In generale si osserva sperimentalmente che la velocità di reazione dipende dalla
concentrazione di uno o più reagenti (o di uno o più prodotti) attraverso quella che viene
definita la legge cinetica, che assume una forma del tipo:

ʋ = kr[A]a[B]b…

e dove kr è la costante di velocità, quantità che non dipende dalle concentrazioni, ma solo dalla
temperatura.

Gli esponenti che compaiono nella legge cinetica sono spesso numeri interi (compreso lo zero) e
positivi, ma possono anche assumere valori negativi e frazionari. Generalmente NON
corrispondono ai coefficienti stechiometrici.

Le dimensioni di kr dipendono dalla specifica forma che assume la legge cinetica, dovendo solo
assicurare che la parte destra dell’equazione assuma le dimensioni di una velocità espressa
come la variazione di una concentrazione nel tempo (mol l-1 s-1).

Ad esempio, per una legge cinetica del tipo ʋ = kr[A][B], le dimensioni di kr sono:

Mentre per una del tipo ʋ = kr[A]2[B] diventano dm6 mol-1 s-1 (dove, ovviamente, 1 l = 1 dm3).

Una volta che si siano determinate sperimentalmente la legge cinetica e la costante di velocità si
è in grado di determinare le concentrazioni istante per istante di tutte le specie che partecipano
alla reazione e la sua velocità. Si è anche in grado di fare ipotesi sul meccanismo di reazione che,
qualunque esso sia e qualunque siano gli stadi intermedi che si ipotizzano, deve ovviamente
essere in accordo con la legge cinetica.



Velocità di reazione: ordine di reazione

Primo ordine:

Secondo ordine:

Secondo ordine:

Si definisce come ordine di reazione globale la somma degli ordini di tutti i componenti. Es:

Si definisce come ordine di reazione rispetto ai singoli componenti l’esponente con cui la
concentrazione ogni specifico componente compare nella legge cinetica. Es.:

Primo ordine rispetto ad A:

Primo ordine rispetto ad A e B:

Secondo ordine rispetto ad A:

Esempi:   La reazione
è del secondo ordine sia rispetto all’ NO2 che globalmente. E’ invece di ordine zero rispetto al CO (e
a tutti gli altri componenti) che non compare nella velocità di razione: questo significa che la
velocità di reazione è indipendente dalla concentrazione di questo reattivo (posto che essa sia
diversa da zero).

Una reazione per cui è di ordine ½ rispetto ad A e del primo ordine rispetto a B;
l’ordine globale è 3/2.



Velocità di reazione: legge cinetica integrata
L’equazione cinetica fornisce la velocità di reazione ad ogni istante della stessa.
In generale si è però più interessati a conoscere la concentrazione delle varie specie che
partecipano alla reazione in funzione del tempo.
Per ottenere questo dato è necessario integrare l’equazione cinetica.

Tale procedura verrà ora illustrata per alcune semplici reazioni di ordine zero e del I e II ordine.

Quindi una reazione è di ordine zero se la concentrazione
della specie cui si fa riferimento decresce linearmente
con il tempo.
Si osservi che [A] = 0 per krt ≥ [A]0

Reazioni di ordine zero

Per questo tipo di reazioni:

Da cui ricaviamo: 𝑑 𝐴 = −𝑘𝑟𝑑𝑡 e quindi: 0[𝐴]׬
[𝐴]

𝑑 𝐴 = −𝑘𝑟 𝑡0=0׬
𝑡

𝑑𝑡

e infine: 𝑨 = [𝑨]𝟎−𝒌𝒓𝐭

Attenzione: qual è il grafico che rappresenta l’andamento di ʋ in funzione di t? 

Questa non è altro che l’eq. di una retta di pendenza -kr

e intercetta [A]0.



Reazioni del primo ordine

Per questo tipo di reazioni:

Da cui:                             Integrando:                                        e quindi:  

Da cui si ricava infine:   𝑨 = [𝑨]𝟎𝒆
−𝒌𝒓𝐭

Velocità di reazione: legge cinetica integrata

Nel caso delle reazioni del primo ordine quindi la concentrazione
della specie cui si fa riferimento decade esponenzialmente con il
tempo, con una dipendenza tanto più pronunciata quanto più
grande è kr.

Il modo migliore per ricavare [A]0 e kr dai dati sperimentali è
quello di linearizzare l’equazione precedente, usando in
pratica l’espressione: 𝒍𝒏 𝑨 = 𝒍𝒏[𝑨]𝟎 −𝒌𝒓𝐭.
Possiamo quindi anche dire che una reazione è del primo
ordine se si verifica una dipendenza lineare del logaritmo
della concentrazione dal tempo.



Velocità di reazione: legge cinetica integrata

Reazioni del primo ordine: tempo di dimezzamento
Il tempo di dimezzamento (t1/2) è definito come il tempo necessario perché la concentrazione di
una specie si dimezzi, ad esempio il tempo in cui [A]½[A]0.

Per una reazione del primo ordine, sostituendo opportunamente nella legge cinetica integrata,
potremo scrivere:

Da cui ricaviamo:

𝒕𝟏/𝟐 =
𝒍𝒏𝟐

𝒌𝒓
=
𝟎. 𝟔𝟗𝟑

𝒌𝒓

Si noti come per una reazione del primo ordine il tempo di
dimezzamento è indipendente dalla concentrazione iniziale.
La concentrazione di A si dimezza ad intervalli di tempo
regolari pari a 0.963/kr.



Velocità di reazione: legge cinetica integrata
Reazioni del primo ordine: costante di decadimento
Un altro parametro che è utile definire è la costante di decadimento (τ), definita come il tempo
necessario perché la concentrazione di una specie diventi 1/e volte (circa il 63,2%) di quella
iniziale.
Per una reazione del primo ordine:

e quindi: 𝝉 = 𝟏/𝒌𝒓

Si vede quindi che per una reazione del primo ordine, più grande è la costante di decadimento,
tanto minore è la costante di velocità e quindi tanto maggiore è il tempo per cui una
determinata specie ‘sopravvive’ nella miscela di reazione.

Tipiche reazioni del primo ordine sono quelle
di decadimento radioattivo, i cui tempi di
dimezzamento possono anche essere
dell’ordine dei miliardi di anni!

http://www.nuclear-power.net/wp-content/uploads/2014/12/Table_decay_half-live.png?11abca


Reazioni del secondo ordine

Per questo tipo di reazioni:

Da cui:                             Integrando:                                        e quindi:  

Da cui si ricava anche:                                  o 

Velocità di reazione: legge cinetica integrata

E’ evidente dall’ultima equazione che per le reazioni del secondo
ordine la concentrazione della specie cui si fa riferimento decade in
modo inversamente proporzionale al tempo, con una dipendenza
tanto più pronunciata quanto più grande è kr.

Ai fini pratici l’equazione più utile è la seconda, che evidenzia
per questo tipo di reazioni la dipendenza lineare dell’inverso
della concentrazione (1/[A]) da t.
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Velocità di reazione: legge cinetica integrata

Reazioni del secondo ordine: tempo di dimezzamento
Dal momento che per queste reazioni

sostituendo t1/2 a t e [A]0/2 ad [A] ricaviamo che il tempo di dimezzamento è:

𝒕𝟏/𝟐 =
𝟏

𝒌𝒓 𝑨 𝟎

Si noti come, contrariamente alle reazioni del primo ordine, per una reazione del secondo
ordine il tempo di dimezzamento dipende dalla concentrazione.
Questo ha una importante conseguenza nel caso delle reazioni di degradazione di molti
inquinanti, che spesso seguono questo tipo di cinetica: queste specie possono infatti perdurare
nell’ambiente in basse concentrazioni anche per tempi molto lunghi.



http://www.slideshare.net/caneman1/new-chm-152-unit-1-power-points-sp13

Ordine di reazione: quadro riassuntivo





Reazioni del secondo ordine

Per questo tipo di reazioni si può anche avere: 

Senza darne dimostrazione, ricordiamo qui che la legge cinetica integrata è in questo caso:

Riportando in grafico la parte sinistra dell’equazione vs t si ottiene una retta dalla cui pendenza 
si ricava la costante di razione.

Velocità di reazione: legge cinetica integrata

Nella pratica, spesso si determina lo pseudo ordine di reazione (ordine di reazione
apparente) rispetto ad un reagente A, lavorando in eccesso di B (o viceversa):
Se [B]0>>[A]0 posso considerare [B]0  cost.
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L’equazione cinetica può essere complessa, per cui non è possibile determinare l’ordine di 
reazione:

H2 + Br2 → 2 HBr

Equazione di velocità:

𝑣 =
𝑘 𝐻2 [𝐵𝑟2]

3/2

𝐵𝑟2 + 𝑘𝐼[𝐻𝐵𝑟]

Tali equazioni complesse sono il risultato empirico che derivano dal fatto che le reazioni
avvengono come successioni di reazioni (stadi) elementari, e con la formazione di intermedi
di reazione.

Meccanismi di reazione

Non esiste relazione
diretta tra ordine di
reazione e coefficienti
stechiometrici della
reazione



Meccanismi di reazione

Esempi:

C  D + E reazione in un singolo stadio
A + B  C  D + E reazione a più stadi (o in serie)

Finora ci siamo occupati di reazioni in un unico stadio. Estendiamo ora la trattazione cinetica 
a reazioni a più stadi. 



Meccanismi di reazione

In generale non c’è nessuna relazione tra i termini di concentrazione nell’equazione 

cinetica ed coefficienti stechiometrici 

La reazione non procede attraverso l’incontro di tutte le molecole di reagenti 

indicate nella reazione.

Gli stadi elementari in cui può essere suddivisa una reazione possono essere di

due tipi:

- due molecole vengono a contatto e reagiscono (reazione elementare

bimolecolare)

- una molecola si dissocia per generare nuove entità (reazione elementare

unimolecolare)

La molecolarità si riferisce ad uno stadio elementare
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In una reazione elementare
unimolecolare, una specie
energeticamente eccitata si
decompone nei prodotti:
semplicemente si ‘frantuma’

oppure si riarrangia.
Es. isomerizzazione del ciclopropano a propene

La molecolarità
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La molecolarità
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• Reazione elementare bimolecolare

A  + B --► C

velocità proporzionale al prodotto delle concentrazioni dei due reagenti

2° ordine complessivo

• Reazione elementare monomolecolare

A  --► C

velocità proporzionale alla concentrazione della singola specie

1° ordine complessivo

Utilizziamo in queste slides la notazione con la freccia a punta piena per indicare
reazioni elementari.

Diciamo qualcosa sulla molecolarità, ovvero sul numero di molecole (o atomi o
ioni) che si incontrano per reagire nello stadio elementare, e quindi sul
meccanismo della reazione.
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Importante
L’ordine di reazione è un parametro determinabile empiricamente
La molecolarità implica una ipotesi di meccanismo relativo ad uno stadio elementare

Per cui se una reazione elementare avviene con meccanismo bimolecolare io potrò 
misurare un ordine di reazione pari a due, ma la seconda non implica la prima...

Ordine di reazione vs molecolarità
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Obiettivi di uno studio cinetico



Reazioni in serie



Reazioni in serie



Reazioni in serie

Per arrivare a questo risultato devo risolvere un’equazione differenziale lineare 
del promo ordine: complesso!



Reazioni in serie



Reazioni in serie

Lo stadio lento  viene spesso etichettato come RDS, acronimo dall’inglese Rate Determining
Step



Reazioni in serie



Approssimazione dello stato stazionario

Abbiamo visto nelle slides precedenti il caso semplice di reazioni che procedono 
attraverso reazioni elementari unimolecolari. In quell’esempio B rappresenta un 
intermedio, cioè una specie chimica che non compare tra i reagenti ed i prodotti 
della reazione.
Risolvendo equazioni differenziali abbiamo trovato:

E quindi: 

Se faccio l’ipotesi Kb >> Ka (primo stadio lento), posso semplificare l’equazione:



Approssimazione dello stato stazionario

Se considero un tempo sufficientemente lungo dall’inizio della reazione, avrò
Kbt >> 1       𝑒−𝑘𝑏𝑡 << 1

E l’equazione si semplifica notevolmente:

Siccome Kb >> Ka , Ka/Kb <<1 cioè la concentrazione di B è molto piccola rispetto 
a quella di A. Se differenzio:

La velocità di trasformazione di B è molto piccola. Al limite 



Approssimazione dello stato stazionario

Ricordandomi quanto visto analizzando le reazioni in serie, posso fare le seguenti 
ipotesi riguardante gli intermedi di reazione:

Questa serie di ipotesi è nota come l’approssimazione dello stato stazionario. Non 
necessariamente ha validità generale, ma è utile per trattare qualsiasi reazione 
che avvenga come una successione di stadi elementari



Approssimazione dello stato stazionario

Considero un caso più generale, piuttosto comune in chimica, in cui la reazione 
avviene attraverso uno stadio di pre-equilibrio:



Approssimazione dello stato stazionario

Applico l’approssimazione dello stato stazionario ad uno di questi esempi:

In base al modello dello stato stazionario la concentrazione di M non varia,

la quantità che si forma deve essere pari alla quantità che si distrugge

d[M] / dt =0                

k1[A] = k–1[M][C]  + k2[M][B]

 
 

   BkCk

Ak
M
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+
=

−

Ricavo la concentrazione dell’intermedio senza risolvere complicate

equazioni differenziali, in modo da poter scrivere l’equazione di velocità



In genere la velocità di reazione aumenta con la temperatura.

Alla fine del XIX secolo il chimico svedese Svante Arrhenius, confrontando i dati
relativi a un gran numero di reazioni, dimostra che diagrammando i valori
sperimentali del lnkr vs 1/T(K) per una data reazione si ottiene generalmente
una retta. La pendenza della retta cambia al cambiare della reazione (ed è
quindi caratteristica della reazione stessa).

Velocità di reazione: dipendenza dalla temperatura

Queste osservazioni sono alla base dell’equazione che da lui prende il nome, che ha la forma:

o quella alternativa esponenziale:  

In queste equazioni il parametro A (che ha le stesse dimensioni di kr) è detto fattore pre-
esponenziale, mentre il parametro Ea è detto energia di attivazione.



Equazione di Arrhenius

Si noti che maggiore è 
l’energia di attivazione della 
reazione, maggiore è la 
pendenza del retta nel grafico 
di Arrhenius.  La pendenza (e 
quindi Ea) può anche essere 
nulla, com’è il caso di alcune 
reazioni radicaliche.



Equazione di Arrhenius e casi particolari

ʋ = kr[A]a[B]b…

L’eq. di Arrhenius prevede una dipendenza 
esponenziale della velocità di reazione dalla 
temperatura

Deviazioni da questo comportamento si riscontrano nel caso delle reazioni esplosive e delle 
reazioni enzimatiche quando venga superata la temperatura di denaturazione (variazione della 
struttura) delle proteine che compongono l’enzima, che viene così deattivato.

reazioni 
esplosive

reazioni 
enzimatiche



Equazione di Arrhenius: considerazioni quantitative
Utilizzando l’equazione di Arrhenius , nota kr,1 ad una temperatura T1(K) e possibile ricavare il 
valore della costante cinetica ad una qualsiasi altra temperatura T2(K). Avremo infatti che:

Sottraendo la prima equazione alla seconda:

e quindi:

Da Atkins, Physical chemistry for the life sciences



Equazione di Arrhenius: considerazioni quantitative

Un altro esempio per avere un’idea grossolana dell’influenza del valore di Ea sulla 
velocità

La maggior parte delle reazioni chimiche ha dei valori di Ea dell’ordine di 50 - 100 
kJ/mol.



Relazione tra costante cinetica kr e costante d’equilibrio K

Come si ricorderà, per una reazione

la costante di equilibrio è data da

cerchiamo ora, se esiste, una relazione tra costante cinetica e d’equilibrio.

Semplificando il problema, si ha che:  



Relazione tra costante cinetica kr e costante d’equilibrio K



Relazione tra costante cinetica kr e costante d’equilibrio K

Avevamo anche visto che (equazione di van’t Hoff) 

𝑙𝑛𝐾 = −
Δ𝐻°

𝑅

1

𝑇
+ cost

ossia che 

𝐾 = 𝑐𝑜𝑠𝑡 ∙ 𝑒−
Δ𝐻
𝑅𝑇

Essendo anche che:

avremo:

e infine:



Equazione di Arrhenius: il significato dei parametri A e Ea

Consideriamo l’eq. Di Arrhenius in forma esponenziale:

Non è un caso che il fattore esponenziale ricordi quello
che compare nella distribuzione di Maxwell-Boltzmann
(che Arrhenius conosceva).

Com’è noto questa distribuzione permette di calcolare il
numero di particelle che ad una data temperatura T
possiedono un’energia uguale o maggiore ad un certo
valore E:

𝑁𝐸 = 𝑁 ∙ 𝑒−𝐸/𝑘𝑇



Equazione di Arrhenius: il significato dei parametri A e Ea

Se consideriamo una generica reazione A + B  C, possiamo
ragionevolmente immaginare che per avvenire essa comporti un ‘urto’
tra le molecole di A e B che può essere efficace (A e B reagiscono per
dare C) o inefficace (A e B ‘rimbalzano’ senza reagire).

Possiamo anche ipotizzare che:
(a) il numero di urti ‘efficaci’ aumenti all’aumentare dell’energia

cinetica delle molecole di A e B, e quindi della temperatura

e, soprattutto, che:
(b) esista un’energia minima Emin al di sotto della quale gli urti sono

‘inefficaci’.

Questo modo di interpretare le dinamiche di reazione sulla base di urti tra le molecole dei
reagenti (e dei prodotti) è alla base della cosiddetta teoria delle collisioni.



Equazione di Arrhenius: il significato dei parametri A e Ea

Sulla base di queste premesse è ragionevole ipotizzare la corrispondenza 
tra Emin e il parametro Ea che compare nell’eq. di Arrhenius. 

Ea rappresenta quindi una 
barriera energetica che le 
molecole devono superare 
per poter reagire e viene 
per questo definita come 
l’energia di attivazione.



Equazione di Arrhenius: il significato dei parametri A e Ea

Nel profilo di energia potenziale che abbiamo
tracciato, che potrebbe ad esempio riprodurre
quello di una generica reazione :

A + B  C

la sommità della barriera di potenziale
rappresenta lo stato di transizione, che
corrisponde alla formazione di un ‘prodotto
intermedio’ della reazione (spesso non
osservabile sperimentalmente perchè evolve
molto velocemente verso i reagenti o verso i
prodotti) detto complesso attivato [AB].

A + B 

C

[AB]
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Significato di Ea e la coordinata di reazione

In questa immagine il
complesso attivato è
rappresentato come un
agglomerato di atomi tenuti
insieme da legami deboli,
che può riarrangiarsi a dare
i prodotti. Spesso la
reazione avviene attraverso
l’indebolimento di un
legame mentre gli altri
rimangono invariati. Un
esempio sono le reazioni di
sostituzione nucleofila SN2

Coordinata di reazione

Il profilo di energia potenziale che descrive Ea come una barriera energetica da superare è
funzione della coordinata di reazione, un parametro che indica l’avanzamento della
reazione non in termini quantitativi (quante dn moli di reagente stanno reagendo a dare dn
moli di prodotto) ma in termini qualitativi.
Indica l’insieme dei moti (cambiamenti di distanze interatomiche e angoli di legame) che
concorrono a formare i prodotti a partire dai reagenti
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OH-
C

H Br

H H

OH- C

H

Br

H H

HO C

H

Br

-

H H

H

HO C Br-

H H

Br-C

OH H

H H

reagenti

Complesso 
attivato

prodotti

Coordinata di reazione come ‘storia intima’ della reazione

- -
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prodotti

Reazioni
endotermiche

coordinata di reazione

E
N

E
R

G
IA

reagenti

Ea

Relazione tra Ea e ∆H di reazione

Reazioni
esotermiche

( ) ( )
11 −

−= aa EEH

Con buona approssimazione (reazioni che non coinvolgono sviluppo o consumo di gas),
possiamo scrivere che ∆E ≅∆H, e quindi considerare come ordinata del grafico l’entalpia.



Equazione di Arrhenius: il significato del parametro A

Per quanto riguarda il fattore pre-esponenziale A che compare nell’eq. Di Arrhenius, bisogna 
considerare che oltre che dall’energia degli urti (definita dal fattore esponenziale), la velocità di 
reazione deve sicuramente dipendere dalla frequenza degli urti (indipendentemente dalla loro 
energia). 
Questa frequenza dipende a sua volta sia dalla concentrazione delle specie reagenti che 
dall’energia cinetica media delle loro molecole (più velocemente si muovono le molecole, 
maggiore diventa la probabilità di una collisione).
In ultima analisi, quindi, A deve dipendere primariamente dalla temperatura, dal momento che:

EM = ½mʋ2 = 3/2kT

Un’utile espressione di A può essere ricavata dalla teoria cinetica dei
gas:

Dove σ è la cosiddetta cross-section molecolare, che è una misura
delle dimensioni della molecola ‘bersaglio’.



Equazione di Arrhenius: il significato del parametro A

Non è infrequente che il valore sperimentale di A si discosti da quello previsto sulla base
della teoria cinetica, specialmente quando si abbia a che fare con reazioni che non
avvengono in fase gassosa ma condensata, o quando i reagenti sono fortemente polari o
carichi.
Le discordanze sono in questo caso da attribuire al fatto che nel modello cinetico si tiene
conto della sola dimensione delle molecole, e non di altri fattori quali possibili interazioni
intermolecolari di natura elettrostatica (incluse le deboli interazioni di van der Waals o il
legame idrogeno) che favorendo (o sfavorendo) le interazioni tra le diverse molecole
possono aumentarne (o diminuirne) la frequenza degli urti.

Un altro limite della teoria (cinetica) delle collisioni
è che non tiene conto del fatto che la formazione
del complesso attivato (e quindi il cammino di
reazione che porta allo stato di transizione) possa
essere influenzato anche da fattori quali
l’orientazione delle molecole dei reagenti.

Una teoria più completa delle cinetiche di reazione
che dà molto peso al complesso attivato sia dal
punto di vista energetico che conformazionale è la
teoria dello stato di transizione.

NO + NO3 → 2 NO2



1. Le velocità delle reazioni sono studiate studiando i complessi attivati che si
collocano al punto di sella di una superficie di energia potenziale. I dettagli di
come questi complessi si siano formati non sono importanti.

2. I complessi attivati sono in uno speciale equilibrio (quasi-equilibrio) con le
molecole dei reagenti.

3. I complessi attivati possono convertirsi nei prodotti, il che consente alla teoria
cinetica di calcolare la velocità di questa trasformazione.

(da Wikipedia)

https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Rxn_coordinate_diagram_5.PNG#/media/File:Rxn_coordinate_diag
ram_5.PNG

La teoria dello stato di transizione
I concetti fondamentali su cui si basa la teoria dello stato di transizione sono i seguenti:

A + B [AB]* C

https://it.wikipedia.org/wiki/Complesso_attivato
https://it.wikipedia.org/wiki/Superficie_di_energia_potenziale


H2 + Br2 → 2 HBr

Con equazione di velocità (determinata empiricamente)

𝑣 =
𝑘 𝐻2 [𝐵𝑟2]

3/2

𝐵𝑟2 +𝑘𝐼[𝐻𝐵𝑟]

Per la quale è stato proposto il seguente meccanismo

Ci possono essere stadi ramificanti in cui si produce più di un portatore di catena,

es:

Reazioni radicaliche (cenni)
Le reazioni radicaliche sono tipicamente reazioni a catena, caratterizzate da una serie di stadi
elementari classificabili come inizio e propagazione, in cui si formano i portatori di catena. Gli
stadi di ritardo ed arresto contribuiscono a diminuire la velocità. Un esempio è la reazione :

Le reazioni radicaliche
(autopropagantesi) hanno Ea = 0.
Danno luogo ad esplosione
quando si produce una grande
quantità di gas (es. H2 + O2) o
quando la velocità aumenta
bruscamente a seguito di un
aumento di temperatura
(autoaccelerantesi). E’ il caso di
reazioni radicaliche fortemente
esotermiche (es. H2 + Cl2 + luce)



I catalizzatori (cenni)

Esempio di catalizzatore 
industriale eterogeneo:
Pd/C per l’idrogenazione 
catalitica dell’etilene



I catalizzatori (cenni)
Catalizzatori enzimatici
Combinano l’attività catalitica dovuta alla presenza di opportuni centri reattivi (spesso atomi o 
ioni metallici) con un’alta selettività derivante dalla presenza di una complessa struttura 
tridimensionale che lavora di concerto con il sito attivo.

Meccanismo chiave-serratura

Modello di ‘induced fit’

https://en.wikibooks.org/wiki/File:Two_substrates.svg
https://www.google.it/url?sa=i&rct=j&q=&esrc=s&source=images&cd=&cad=rja&uact=8&ved=0ahUKEwjds7_FtJ_KAhWBchQKHfcLCp8QjRwIBw&url=https://rhodopsinreader.wordpress.com/2013/04/13/enzymes/&bvm=bv.111396085,d.d24&psig=AFQjCNExTqCm4H-BgSJvKqw12J4eVmPxtw&ust=1452520984587509


Gli enzimi (cenni)
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Gli enzimi (cenni)



Gli enzimi (cenni)



I catalizzatori (cenni)

N.B. Qualunque ne sia la natura, un catalizzatore rende un possibile un diverso cammino di
reazione caratterizzato da una energia di attivazione inferiore.
Influisce quindi su Ea (ossia il ΔGatt di formazione del complesso attivato) ma non influisce sul
ΔGr di reazione!!!



Reazioni enzimatiche

Abbiamo già accennato al fatto che gli enzimi sono catalizzatori 
altamente efficienti che combinano la capacità di accelerare moltissimo 
le reazioni in cui sono coinvolti con un’altissima selettività verso 
reagenti e prodotti.

L’efficienza di un enzima è spesso espressa 
attraverso il suo turnover number, ossia il 
numero massimo di molecole di substrato che 
ogni molecola di enzima (più precisamente che 
un suo singolo sito catalitico) è in grado di 
trasformare al secondo per una data 
concentrazione (in generale estremamente bassa) 
di enzima e una data temperatura.



Reazioni enzimatiche

Sono difficili da studiare perché: (i) spesso seguono meccanismi complessi e (ii) in genere è
difficile trovare delle relazioni lineari (come quelle viste nella prima parte di queste lezioni) tra la
concentrazione del reagente (il Substrato) e il tempo.

Sperimentalmente si osserva che, data una certa concentrazione
dell’Enzima [E] (in genere molto piccola), la velocità di formazione
del Prodotto di reazione (la cui concentrazione è [P]) dipende dalla
concentrazione del Substrato (il reagente, in concentrazione [S]) nel
modo seguente (si veda anche il grafico a sinistra):
1. Per una data concentrazione iniziale del substrato [S]0, la velocità

iniziale di formazione del prodotto è proporzionale alla
concentrazione totale dell’enzima [E]0.

2. Per una data [E]0 e valori di [S]0 piccoli la velocità di formazione
di P è proporzionale a [S]0.

3. Per un certo [E]0 e valori di [S]0 grandi la velocità di formazione di
P diventa indipendente da [S] e raggiunge un valore massimo
υmax

Il raggiungimento di una velocità 
di conversione massima 
indipendente da [S] è spiegata 
con la ‘saturazione’ dell’enzima.
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Reazioni enzimatiche



Reazioni enzimatiche: meccanismo di Michaelis-Menten
Un meccanismo che spiega l’andamento di velocità osservato nel caso delle reazioni catalitiche è 
quello  di Michaelis-Menten, che presuppone (con E = enzima, S = substrato e ES = complesso 
enzima/substrato):

La velocità di formazione del prodotto può 
essere scritta in funzione del secondo stadio

Nello schema trascuro lo stadio in cui il prodotto si
allontana dall’enzima, perché molto veloce (vedi
RDS). Il profilo energetico qui riportato è
compatibile con un meccanismo in cui il RDS è il
secondo (ipotesi non fondamentale per il
procedimento formale che segue)



Reazioni enzimatiche: meccanismo di Michaelis-Menten

Abbiamo però il problema che [ES] non è misurabile sperimentalmente. Possiamo però cercare 
di ricavarla applicando il modello dello stato stazionario, che prevede che essa rimanga 
pressoché costante per gran parte della reazione. In questa ipotesi: 



Reazioni enzimatiche: meccanismo di Michaelis-Menten



Reazioni enzimatiche: meccanismo di Michaelis-Menten



Reazioni enzimatiche: meccanismo di Michaelis-Menten



Meccanismo di Michaelis-Menten: significato di KM e k2

Nell’ipotesi in cui il secondo stadio sia lento:



Meccanismo di Michaelis-Menten: significato di KM e k2



Meccanismo di Michaelis-Menten: significato di KM e k2



K2 è il turnover number
dell’enzima, ossia il numero 
massimo di molecole di substrato 
che ogni molecola di enzima (più 
precisamente che un suo singolo 
sito catalitico) è in grado di 
trasformare al secondo 

Meccanismo di Michaelis-Menten: significato di KM e k2



Meccanismo di Michaelis-Menten: significato di KM e k2

Se pongo [S]= KM e sostituisco nell’equazione ottengo:

KM corrisponde alla concentrazione di substrato per cui la velocità misurata è la metà di 
quella massima ottenibile. Tanto più grande è il valore di KM, tanto maggiore è la [S] che 
devo utilizzare per ottenere una certa velocità.

Nella condizione in cui [S] << KM, l’enzima è prevalentemente in forma libera [𝐸𝑡𝑜𝑡]≅[E] 
ottengo: 

𝑅 =
𝑘2 𝐸𝑡𝑜𝑡 𝑆

𝑆 +𝐾𝑀
=
𝑣𝑚𝑎𝑥 [𝑆]

𝑆 +𝐾𝑀

𝑅 =
𝑣𝑚𝑎𝑥

2

𝑅
𝑘2

𝐾𝑀
[E][S]

Equazione cinetica del secondo ordine 
complessivo. Ogni incontro tra molecola di 
substrato ed enzima porta al prodotto



Diagramma di Lineweaver-Burk



Diagramma di Lineweaver - Burk o dei doppi reciproci

Diagramma di Lineweaver-Burk
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Gli inibitori sono sostanze che rallentano le reazioni catalizzate da enzimi, ovvero ne
diminuiscono la velocità. Lo studio dell’effetto degli inibitori è utile per ottenere
informazioni sul meccanismo di reazione, in particolare sul modo in cui il substrato
interagisce con il sito attivo dell’enzima e su come l’enzima interagisca con altre sostanze. IN
ultima analisi ci dà informazioni indirette sulla struttura e funzionalità dell’enzima

Si possono osservare diversi effetti:

1) l’effetto di inibizione tende a svanire al crescere della concentrazione di substrato.

2) si osserva inibizione anche a concentrazioni molto alte di substrato

Effetti di inibizione

1) 2)
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Gli andamenti sperimentali descritti sono riconducibili a 3 modelli principali, che si basano
su ipotesi sul meccanismo di azione dell’inibitore

- Inibizione competitiva

- Inibizione non competitiva

- Inibizione acompetitiva o mista

Effetti di inibizione
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Questo modello prevede che l’inibitore influenzi la velocità del processo perché compete
con lo stesso sito attivo in cui si lega il substrato. Il substrato ‘vince’ sull’inibitore quando la
sua concentrazione è molto grande

Inibizione competitiva

E + S ⇄ E∙S

E + I ⇄ E∙I

E∙S --► E + prodotti

    SE
K

k
SEkR

M

2

2
==

Solo il complesso E·S evolve a dare i prodotti.
Applico l’ipotesi dello stato stazionario facendo gli stessi
passaggi fatti in precedenza:

Per calcolare la concentrazione di [E] da sostituire nell’equazione della velocità
devo tenere conto del fatto che:

[Etot] = [E] + [E∙S] + [I∙E]
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Esprimo la concentrazione del complesso E·I sulla base della costante di equilibrio della
reazione di dissociazione dello stesso:

da cui

Inibizione competitiva

E∙I ⇄ E + I

Facendo passaggi analoghi a quanto visto nel caso del modello M-M in assenza di
inibitore ottengo un equazione che è più utile nella forma linearizzata:

  
 EI

EI
K

EI


=


    EI
K

1
EI

EI

=

 

 

   S

1

Ek

K

I
1K

Ek

1

R

1

tot2

EI

M

tot2









+

+= 

1/[S]0

1/[R]

a

b

c

a) inibitore 

assente

b, c) conc. 

crescente

1/[S]0

1/[R]

a

b

c

a) inibitore 

assente

b, c) conc. 

crescente

solo la pendenza della retta viene modificata per la
presenza di inibitore, la intercetta a 1 / [S] = 0 è
costante.
a concentrazione molto alta di substrato la
competizione per la conquista del sito attivo è vinta
dal substrato.
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Inibizione competitiva
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Questo modello prevede che l’inibitore influenzi la velocità del processo quando si lega in
un sito dell’enzima diverso da quello in cui si lega e reagisce il substrato. L’interazione
enzima-inibitore modifica la struttura dell’enzima che non è più in grado di trasformare il
substrato

Inibizione non competitiva

Il modello prevede dunque le seguenti reazioni

elementari:

a) E + S ⇄ E∙S

b) I + E ⇄ I∙E

c) I + E∙S ⇄ I∙E∙S

d) E∙S --► E + prodotti



83

IL procedimento formale è analogo a quello descritto in precedenza (approssimazione dello
stato stazionario, etc), con la differenza che:

Esprimo la concentrazione del complesso enzima-inibitore-substrato sula base della
costante di equilibrio della reazione di dissociazione, e ipotizzo che sia (circa) uguale alla KIE

relativa alla dissociazione del complesso enzima-inibitore (vedi caso precedente):

Inibizione non competitiva

[Etot] = [E] + [E∙S] + [I∙E] + [I∙E∙S]

con K IE  KIES

  
 SEI

SEI
K SEI




=

 
    









+








+=


SEk

K

Ek

1

K

I
1

R

1

tot2

M

tot2EI

a) inibitore assente

b),c) concentrazioni 
crescenti di inibitore

Diversa pendenza e diversa intercetta per 1/[S]=0
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Inibizione acompetitiva
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Inibizione acompetitiva


