Principi di cinetica chimica per il corso di Chimica Fisica |

1. Definizione di velocita di reazione
Consideriamo una reazione generica:
aA+bB>cC+dD

Come misura della velocita di reazione si assunginténuzione della concentrazione di uno dei
reagenti o 'aumento della quantita di uno di pttidzer unita di tempo:

- _LdA]_ _1d[B] _1d[C]_1d[D]
ad bdt cdt dd

eq. 1.1

| coefficienti stechiometrici, che dividono le deate rispetto al tempo delle concentrazioni di
reagenti e prodotti, tengono conto del fatto cheelecita di variazione di concentrazione delle
varie specie sono legate fra loro. | coefficietgichiometrici hanno il segno negativo per i reaigent
e positivo per i prodotti in modo che la velocitaehzione sia una quantita positiva.

Nella reazione:

N2 + 3H, 2 2 NHs

_dN,] __1d[H,] _ 1d[NH,]
dt 3 dt 2 dt

in quanto la concentrazione dell’azoto diminuisor ana velocita che € 1/2 di quella con la quale
aumenta la concentrazione di ammoniaca e 1/3 dliege@n cui diminuisce la concentrazione di
idrogeno.

La velocita di reazione puo essere definita anchermini digrado di avanzamentodella
reazionet. Il grado di avanzamento permette di esprime laaz#&ine nel corso della reazione del
numero di moli della specie i-esima come:

dn =v; d¢

dove dné la variazione infinitesima del numero di moli demponente i-esimae; € il coefficiente
stechiometrico della specie i-esimaé&dalvariazione infinitesima del grado di avanzametsia
reazione.

La velocita di reazione puo essere definita altanae:

_1dn, __1dn, _1dn, _1dn,
a dt bdt cdt ddt

eq. 1.2

n

\Y; :%:
dt

In questo casv;=a,Vv,=Db, vi=C ev,=d

L'eq. 1.2 € piu generale in quanto esprime la vigdadi reazione come derivata del numero di moli
dei vari componenti rispetto al tempo e puo esappdicata a sistemi eterogenei costituiti da due o
piu fasi. Per esempio liquido-solido, liquido-ligoi ecc.



Per sistemi omogenei se il volume V rimane costdateelocita definite dalle eq. 1.1 e 1.2 sono
legate dalla relazione:

_ Vi
"o, dt

dato che:9M = VD) _,, dii

Per le reazioni in fase gassosa invece delle corazoni conviene usare le pressioni parziali dei
reagenti e dei prodotti. Queste sono legate alke@uirazioni attraverso I'equazione dei gas
perfetti:

n.
p, =—RT=CRT

V
dove p, n e G sono, rispettivamente, la pressione parzialgynh@ro di moli e la concentrazione
(moli/unita di volume) del componente i-esimo, Rt¢estante dei gas e T la temperatura assoluta.
1.1 Equazioni cinetiche.

Nel corso della reazione variano sia le quantitie dgpecie reagenti e dei prodotti di reazione e
varia la velocita con la quale i reagenti si trasfano nei prodotti (figura 1.1).

Conc.

(A

tempo .
Fig. 1.1

Sperimentalmente si trova che un gran numero disaahanno velocita che sono proporzionali
alla concentrazione di uno o due dei reagenti c@@levata ad un esponente intero, piccolo. Se
consideriamo una generica reazione dove A e B ssagenti che danno origine ad una serie di
prodotti P la velocita di reazione con tale diparadedalle concentrazioni saranno del tipo:

A+B->P



_dA] _

el K[A] eq. 1.31° ordine)
_% = k[A] 2 eq. 1.4 2° ordine)
- d([j'?‘] = k[A][B] eg. 1.52° ordine , 1° ordine rispetto a A e B

Queste equazioni si chiamaequazioni cinetiche In queste equazioni k € una costante (che
dipende solo dalla temperatura) chian@istante di velocita

E’ possibile classificare le reazioni in base af@icienti ai quali sono elevate le concentrazioni
delle specie reagenti che compaiono nell’equazoometica. L’'ordine relativo ad un certo
componente e I'esponente al quale e elevata la@uzentrazione nell’equazione cinetica. L'ordine
complessivo di una reazione € dato dalla somma desihi dei componenti. L’eq. 1.3 descrive una
reazione del primo ordine L'eq. 1.4 descrive un@azione del secondo ordine.’eq. 1.5 é

ancora una equazione cinetica del secondo ordmeishita essere del primo ordine rispetto A e
del primo ordine rispetto a B.

L’equazioni cinetica si determina sperimentalment®n puo essere ricavata dalla stechiometria
della reazione.

La reazione sotto riportata ha una cinetica dehprordine:

2N2,052> 4 NO + O,

d[N,O.]
=272 =KIN,0;)
La reazione :

H, + Br, > 2 HBr

ha una equazione cinetica complicata

d[HBr] _ K[H,][Br,]%/?
dt  [Bry]+K[HBI]

L’equazione cinetica permette di prevedere la vi&ati reazione, dati la composizione della
miscela di reazione ed il valore della costanteetficita. L’equazione cinetica, che € una
descrizione quantitativa dei dati sperimentali titoisce un criterio per stabilire il meccanismo di
reazione (che deve essere compatibile con I'equazimetica sperimentale).

Non tutte le reazione chimiche seguono equazianpiei. Alcune equazioni cinetiche contengono
concentrazioni elevate a coefficienti frazionalireahanno espressioni algebriche complicate (tipo
guella della reazione di formazione di HBr a partia H e Br). Equazioni cinetiche di questo tipo
indicano un meccanismo di reazione che coinvolgei stuccessivi. Comunque, ¢’'€ un numero
abbastanza grande di reazioni che sono del prided secondo ordine (almeno in certe condizioni)
da rendere utile la classificazione delle reazdatipunto di vista dell’ordine.



1.2 Reazioni del primo ordine.

Nelle equazioni cinetiche del primo ordine la véicon cui diminuisce la concentrazione di un
reagente é proporzionale alla concentrazione dirgagente:

_diAl _
i K[A] eg. 1.6

Se al tempo t=0 la concentrazione di A eg[isfegrando 'eq. 1.6 si ottiene:

[A] . t
| dAT - [dt
w, Ao
In [A]- In[A] o=- kt eq. 1.7
[A]=[A] o exp(-kt) eq. 1.8

Per una reazione del primo ordine la concentrazil@heeagente diminuisce esponenzialmente con
il tempo (eq. 1.8).

Dall'eq. 1.7 si vede che riportando il In[A] in faiene del tempo, si ha una retta il cui coefficgent
angolare ¢ la costante di velocita k cambiata ginee

Il tempo di dimezzamentee il tempo 1,necessario perché la concentrazione o la quantita d
reagente diventi la meta del suo valore iniziate. B reazioni del primo ording#é indipendente
dalla concentrazione iniziale:

[Al,
[Alo
2

N9 =In2=kt,, ty» = 0.693/k eq. 1.9

Nella fig. 1.2 € mostrato 'andamento della concazione di (CH)CBr nel corso della reazione di
idrolisi (che segue una cinetica del primo ordine):

(CHg)CBr+H,0-> (CHs)COH + HBr

Nella fig. 1.2 € mostrato come gli intervalli dimipo necessari perché concentrazioni differenti di
reagente si dimezzino sono uguali. Nella figurasl x2ede 'andamento lineare di In[A] in funzione
del tempo. La pendenza delle retta € uguale — k.

Le reazioni di decadimento nucleare di specie edtiie@ seguono cinetiche del primo ordine.
Alcune reazioni chimiche che seguono cinetichepdeto ordine sono riportate nella tabella
seguente.

Reazione T (°C) | k(S€Y ty/;

2 NbOs> 4 NO+O, 25 3,14x10 6,1 ore
C,Hg>2CHs 700 5,46x10 21,2 min.
(CH3)sCBr+H,0-> (CHs)sCOH + HBr| 25 1,44x1C0 13,4 ore
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Fig. 1.2

1.3 Reazioni del secondo ordine

Consideriamo un’ equazione cinetica del secondmerdiove la velocita con cui diminuisce la
concentrazione di un reagente é proporzionalead@tio della concentrazione di quel reagente:

_dIA] _ K[A]? eq. 1.10

dt

Questa equazione puo essere integrata per ottenesacentrazione di A in funzione del tempo

[A] .t

- j Lpl‘]z=kjdt' eq. 1.11
Al AT o

11 kt eq. 1.12
[A] [A],

In fig. 1.3 e riportato la concentrazione di [A]fimzione del tempo per una cinetica del secondo

ordine.
Riportando 1/[A] in funzione del tempo si ottiemequesto caso una linea retta il cui coefficiente

angolare € la costante di velocita.
Per reazioni del secondo ordine il tempo di dimeezato dipende dalla concentrazione iniziale:

1

t,, =——— eq. 1.13
12 KAl q
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La dipendenza esplicita di [A] dal tempo € data da:

(A=—1A0_
K{Alg

Per una reazione complessivamente del secondoeprdmdel primo ordine rispetto a ciascuno dei
due reagenti A e B, I'equazione cinetica é:

d[A]
-——= =Kk[A][B
i [A][B]
Se la stechiometria della reazione é:
A+B->P

e x e la diminuzione della concentrazione di Aeahpo t le concentrazioni di A e B al tempo t
saranno:

[Al=[A] 0 — X
[B]= [B]o—x

dove [A]y e [B]osono le concentrazioni iniziali di A e B

A (AL, ) _
dt dt dt

=k([Al, =x)([B], =x)



dx
([Al, =x)([B], —x)

_ 1 1 ( 1 1 J
Dato che: = -
([A]o_x)([B]o_X) [B]o'[A]o [A]o_x [B]O_X

=kdt eqg. 1.14

L’eq. 1.14 si puo integrare:
X

1 j( t 1 jdx':kt
[Blo —[Alo g\[Alo —x" [Blo =X

ottenendo:
1 (TABL ),
[B]o _[A]o [B] o[A]

Nella seguente tabella sono riportate alcuni eselimgazioni del secondo ordine

Reazione T (°C) k (mofilitro sec’)
2NOBr-> 2NO + Bp 10 0,80
2121, 23 7x10
2NO, 2 2NO +Q 300 0.54

Se per esempio il reagente B € in forte eccespettsa A, si pud assumere che la sua
concentrazione non cambi in modo significativocwso della reazione. Quindi [HB]o

—M: =K
ai  (BLIA] =KIA]

Reazioni di questo tipo sono definite di pseuddire in quanto, pur essendo del Il ordine, hanno
una cinetica del primo ordine con costante di vitdopparente k’'=k[B] Un esempio di reazioni

di questo tipo sono quelle nelle quali uno dei esige il solvente (presente in forte eccesso tigpe
al soluto).

1.4 Metodo delle velocita iniziali per la determinaione dell’ordine di reazione.
Supponiamo di voler determinare I'ordine di unazreae che segue una equazione cinetica del tipo

_diA]

a KLAITIB]

La velocita iniziale della reaziong sara data da

d[Alo _
—— = KAgBlg!



dove [A]pe [B]osono le concentrazioni iniziali di A e B rispettimante. La velocita di reazione
iniziale pud essere determinata estrapolando &tw8locita misurata nei primi stadi della
reazione.

log (Vo) = log(K[AI§[B]{") = nlog[A] g + mlog[B]o+ log k

Si determina la velocita iniziale della reaziordifferenze concentrazioni iniziali di A e B.
Riportando la yin funzione di [A} si ottiene una retta la cui pendenza e I'ordineedzione
rispetto ad A. L'ordine rispetto a B si ottieneldglendenza della retta dj m funzione di [B].

2. Stadi elementari e meccanismi di reazione

Una reazione chimica € il risultato di urti frantelecole dei reagenti in seguito ai quali si ha la
rottura di legami chimici e la formazione di nuovi

La maggior parte delle reazioni € il risultato dawserie dstadi elementaria ciascuno dei quali
partecipano una o al massimo due specie molechlarsieme di questi stadi elementari costituisce
il meccanismo di reazionehe permette di passare dai reagenti ai pro@tdefinisce

molecolarita di uno stadio elementare di reazione il numenmadliecole reagenti che vi prendono
parte.

Una reazione monomolecolare e una reazione elereeamttia quale si ha la scissione di una
molecola o la riorganizzazione dei suoi atomi ia aaova struttura (isomerizzazione):

A - Prodotti
Una reazione bimolecolare € una reazione elemecdia@énplica I'urto fra due molecole:
A+ B - Prodotti

Si deve distinguere fra ordine e molecolarita. dioe € una grandezza ricavata sperimentalmente
dall’equazione cinetica. La molecolarita si rifegsal numero di specie molecolari reagenti
coinvolte in uno stadio elementare di un meccanidmeazione ipotizzato per spiegare i risultati
sperimentali.

Se una reazione avviene in un solo stadio elemeatkora ordine e molecolarita coincidono.

Se una reazione e costituita da un solo stadio motexolare la sua cinetica sara del primo ordine
perché la velocita con la quale le molecole Aasformano sara proporzionale al numero di
molecole soggetto a tale trasformazione.

Nel caso di una reazione bimolecolare la velodit&azione dipende dalla velocita con la quale si
incontrano le molecole dei reagenti e questa égrrignale al prodotto delle loro concentrazioni.
Quindi si avra una cinetica del secondo ordine. ké@aaione costituita da un solo stadio
bimolecolare ha necessariamente una cinetica dehde ordine. Il contrario non e vero in quanto
una cinetica del secondo ordine puo essere itatguti un meccanismo di reazione che coinvolge
piu stadi. Per esempio la reazione :

Ho + 1, > 2 HI

Segue una cinetica del secondo ordine anche se leccanismo di reazione che comprende piu
stadi elementari.



2.1 Reazioni consecutive.

Consideriamo un meccanismo di reazione che cordiisigée stadi monomolecolari consecutivi:
A>B->C

La velocita con cui varia [A] € uguale a:

diAl __
pm kq[A] eq. 2.1

La velocita con cui varia [B] é:

d[B] _ ]
o = KilAL-K,[B] eq. 2.2

in quanto la prima reazione porta ad un aumenfB]dnentre la seconda reazione ad una
diminuzione

La velocita con cui cambia [C] € data da:

d[C]

——=k,[B eq. 2.3
eIl q

La soluzione dell’'eq. 2.1 é:

[A]=[A] oexp(-ki 1)

Sostituendo questa espressione nell’eq. 2.2 coondizione che [B]sia 0 la soluzione della
equazione differenziale ottenuta é:

expk;t) - expCk,t)
kz - k1

[B] =[A] k, eqg. 2.4

La velocita con cui si forma C si puo ricavare gnendo I'eq. 2.3 (introducendo I'espressione di
[B] riportata sopra) oppure dalla condizione chegni istante della reazione:

[Al o=[A]+[B]+[C]

In questo modo si ottiene:

eq. 2.4

(C1=[A] {1+ k, expk,b) -k, exp(—klt)}

kz_kl

Quando si hanno reazioni consecutive la velocit@alzione e determinata dallo stadio piu lento.
Nell’equazione cinetica risultante compare solodatante di velocita dello stato piu lento. Lo
stadio piu lento viene chiamato andtadio determinante della velocita di reazione



Supponiamo che nell’esempio considerato la priraaiome sia molto piu veloce della prima
ovvero k>>k,. Significa che I'intermedio B si forma rapidamestsi trasforma lentamente nel
prodotto C. Sulla base di queste ipotesi I'eq.d#4nta allora:

1+ kl exp(_th)

2 1

[C] D[A]o{ } D[A]o{l_exp(_kzt)} eq. 2.5

dato che exp(4t)<<exp(-kt)

Come si vede la velocita di reazione (velocita coinsi forma C) risulta regolata dalla costante di
velocita dello dello stadio piu lento.

Se invece <k, ovvero B si forma molto lentamente e una voltanfato si trasforma rapidamente
nel prodotto C. Ovvero B € un intermedio molto tigat In questo caso I'eq. 2.4 diventa:

[C] O[A] O{l—%} LAl {L- expEk,t) eq. 2.6

L’andamento di [A], [B] e [C] in funzione del temgomostrato in fig. 2.1 per i due casi. Si osserva
che quando >k, [B] passa per un massimo nel corso della reazidakcaso in cui i<k, [B]
rimane bassa e praticamente costante nel tempart@negli stadi iniziali e finali della reazione).

Concentrazione

0.0 0.2 0.4 06 08 10
t (secondi)

Fig. 2.1

Ovvero:
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diBl g
dt

Quando si ha un intermedio di reazione reattiviuka concentrazione raggiunge un valore che
rimane quasi costante nel tempo.Questagpfossimazione dello stato stazionariohe permette

di semplificare I'integrazione delle equazioni dinke trasformando equazioni differenziali in
eqguazioni cinetiche.

Nel caso considerato quando I'approssimazione @dé&didio stato stazionario € applicabile I'eq. 2.2
Diventa:

diBl _

o = KilAl-k,[B] 0O

da cui si ricava

(8] 0, Al eq. 2.7

2
L’espressione di [B] puo essere sostituita nell2§. ottenendo:

%:kz[B] Ok [A] eq. 2.8

Integrando I'eq. 2.8 si ottiene un’espressione legaba 2.6 quella ottenuta trattando in modo
esatto in problema con la condizione chedk,.

La reazione:

NO; + CO-> NO + CQ

A temperature minori di 500 K ha una equazionetwaalel secondo ordine:

= kINO,]?

d[COs]
t

Per spiegare questa equazione cinetica é statogimijp seguente meccanismo costituito da due
stadi elementari bimolecolari:

1) NO; + NO,»> NO + NG
2) NOs+ CO—-> NO; + CO

Il primo stadio (caratterizzato dalla costante @lbeita k) e lo stadio lento della reazione (ovvero
la formazione del radicale ND

d[l\(fa] — k1[|\|02]2 - kz[CO][NO?:]

Dato che N@si forma € un intermedio reattivo che si formademente nel primo stadio e si
trasforma rapidamente nel secondo € possibile@pli’approssimazione dello stato stazionario:

11



2
dNOs] [NO4] [ kq[NO5]
dt ko[CO]
Considerando lo stadio elementare 2 si puo scristeee

d[CO2]

72 =k2INOg][CO] Dkg[NO]

Quindi sulla base del meccanismo di reazione ptopagplicando I'approssimazione dello stato
stazionario, si ottiene un’equazione cinetica icoado con quella sperimentale identificando la
costante di velocita determinata sperimentalmegtedn quella dello stadio lentosjk

2.2 Velocita di reazione ed equilibrio chimico

Consideriamo le reazioni che portano all’equilibrio
A+B =—C+PLC

Assumiamo che le reazione sia cineticamente seepligero costituita da un solo stadio
bimolecolare.

La velocita di reazione del processo diretto
A+B->C+D
e data da:

d[C] _
T k,[A][B]

La velocita della reazione inversa:
C+D> A+B
e data da:

d[A] _
T k,[C][D]

All'equilibrio la velocita del processo diretto guale a quella del processo inverso ovvero:
kl[A] eq,[B] eq. = kZ[C]eq[D] eq eq 28

dove [Aleg., [Bleq. € [Ckyq., [Dleq. SONO le concentrazioni dei reagenti e dei prodaditequilibrio.

12



[Pl _k, . 20
“ = (Al [Bl., K, s

Per una reazione cineticamente semplice il rapgoatta costante di velocita del processo diretto e
guella del processo inverso e uguale alla costiirequilibrio della reazione.

Questo risultato collega una grandezza termodirahaccostante di equilibrio) con parametri
cinetici (le costanti di velocita del processo toe inverso).

A questo risultato si puo arrivare integrando l'azjone cinetica della reazione. Per semplificare il
calcolo consideriamo il caso di reazioni diretiaveersa monomolecolari:

A—B
Se k é la costante di velocita del processo dirette guiella del processo inverso si ha che:

diAl _

p —kl[A] + kz[B] eq. 2.10

Considerando che [B]=[A} [A]
si ha che:

T =~y + k)AL + 1AL eq. 2.1

[A] dIAT

L trorarkgan, =

eq. 2.12

1 {(k1+k2)[A]-k2[A]o}:_t eq. 2.13
ki +ko k4 Alg

Da cui si ottiene:

(kg +k2)[Al-kAAlo _

LAl ex—(ky +k)t}

Ovvero:

= Ao fe i exd- (kp +kp)tl) eq. 2.14

A
[A] ki +k,

Quando t> aw la concentrazione di A diventa quella di equilibfA]eq.che in base all’'eq. 2.14
(quando il termine exp-(k1+k2)t tende a 0) & data d

k2
Aleq =[A eg. 2.15
[Aleq.=[Alo kg +Kop q

13



La concentrazione di equilibrio di B & data da:

k1
B =[A
[Bleq.=[Aloj
_[Bleq. _ kg
e [A]eq. k2

che € il risultato ottenuto precedentemente impdaae all’equilibrio la velocita del processo
diretto sia uguale a quella del processo inverso.
L’equazione 2.13 si puo scrivere in funzione detiacentrazione all’ equilibrio di A [A} come:

ko[ Alg k2l Alg
(ki+k)(AI-, 55 | [[Al- 2 [Al-[Ale
n (L G L B} P L i1 I G SR
kil Alo ki Alo [Alo-[Aleq
k1+ko

tenendo conto che :

[Alok1
k1+ko

=[Bleq.=[Alo -[Aleq
Quindi riportando:

[Al-[Aleq
[Alo-[Aleq

in funzione di t si ottiene una retta la cui perme(cambiata di segno) é la somma delle due
costanti di velocita. Se € nota la costante dildxnia della reazione € allora possibile determéar
valori di k; e k.

2.3 Approssimazione dello stato stazionario e pregquilibrio.
Consideriamo un meccanismo di reazione costitiatquesti stadi elementari:

K1
A+B = C
1
Ks
2) cC — P
d[C
% = kq[A][B] - k,[C] - k3[C] eq. 2.16

14



% =k3[C] eq. 2.17

Supponiamo di poter applicare I'approssimaziondsthto stazionario ovvero che:

dI€] g
dt

Questa condizione si ha se l'intermedio C vienesoamato sia con il processo inverso (che porta
alla formazione di A e B) sia con la trasformazioin€ nei prodotti P.

dic]_

oo = KalAl[B] -k2[C]-ks[C] D0 eq. 2.18

Da questa si ottiene che:

_ KyIAJE]
k2 + k3

[C] eq. 2.19

Sostituendo l'eq. 2.19 nella eq. 2.17 si ricavapi@ssione della velocita con la quale si forméno i
prodotto :

diP]_ _kiks [A][B] eq. 2.20
dt k2+k3

Se k >> k3 lo stadio 2) della reazione é cosi lento chaddie 1) della reazione non é perturbato
in maniera significativa. Possiamo quindi assunsieesista un equilibrio fra i reagenti e
I'intermedio C. Questa é I'approssimazione del ggeilibrio fra reagenti e intermedi che pud
essere utilizzata per semplificare I'equazionettagylobale di meccanismi di reazione.

d[P] _ kiks -
dt -k, [A][B] =Kk 3[A][B]
dove K :ﬁ
ko

e la costante di equilibrio per la reazione 1).
Se k << k3 si ottiene invece:

d[P] _
o k1[A][B]

15



2.4 Esempi di meccanismi di reazione
2NO(g) +Q (9) > 2 NOGy(9)

Questa reazione segue ' equazione cinetica rifgostatto:

d[NO>2]

— 2
. NOIT[O2]

Per questa reazione e stato proposto il seguerteamiemo di reazione:
K1
) 2NO = N0,
k2
ks 2N
2) NO, + O —> G,
Lo stadio 1) & uno stadio veloce che porta allmfmione della specie intermediadd. Mentre lo

stadio lento € la reazione della spec©Ncon 'ossigeno che porta a NO

dNO>]
dt

=k3[N202][02] eq. 2.21
Applicando I'approssimazione del pre-equilibrio N® e NO; si ha che
_ K1 yAt2
[N2O2] = ” [NO]
2

che sostituito nell’'eq. 2.21 da:

d[NO2] _ kik3 2
itk [NO]“[O2]

In accordo con I'equazione di velocita sperimengadeendo k=kks/k,

Un certo numero di reazioni di decomposizione ongnzzazione in fase gassosa seguono
un’equazione cinetica del primo ordine:

A> P

_diA]

ar - A

Tuttavia, a pressioni di A relativamente bassmdtcanismo diventa del secondo ordine:
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_dIA] | rar2
g <A

Per queste reazioni é stato proposto il seguentean&smo:
1) A +ADA +A

2)A +A D> A+A

A DP

Nel primo stadio (bimolecolare, con costante dogd k) nell’'urto fra due molecole di A una
acquista energia a spese dell'altra. La molecoleoA energia maggiore di quella media delle
molecole a quella temperatura puo urtare una miaetid\ e perdere energia (stadio 2,
bimolecolare, con costante di velocitd &ppure trasformarsi nei prodotti P (stadio 3,
monomolecolare, con costante di velocia k

La velocita di variazione di [A & data da:

%*1 = K, A - KA TIAL -k SA]

E’ possibile applicare in questo caso I'approssiora dello stato stazionario ovvero:

dAT g
dt

e ricavare la concentrazione di JA

Ao KA
kZ[A]+k3

e la velocita di formazione dei prodotti P:

@:kg[A*] DH(3—[A]2 eq. 2.22
dt kK [A]+k,

A pressione relativamente alte (per molte reazibquesto tipo pressione atmosferica) il termine
ko [A] >> kse lI'eq. 2.21 diventa:

@ D_klk3[A]
dt — k,

ovvero si ottiene un’equazione cinetica del primndirce, in accordo con I'equazione cinetica
sperimentale. Questo € in accordo con il fattoapeessioni sufficientemente alte il numero di urti
fra molecole di A & elevato e quindi le specie gagcamente eccitate Ai formano rapidamente e
rapido & anche il processo di che porta alla ditegione di A. Lo stadio lento, che determina la
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velocita della reazione, € lo stadio monomolecatelequale si ha la decomposizione della specie
A che daluogo ai prodotti.
A pressioni basse il terming [A] << k3 e I'eq. 2.22 diventa:

d[P] 2
o DKl

Se la pressione é sufficientemente bassa il nudierdi fra molecole di A si riduce fin quando lo

lo stadio lento che determina la velocita di reagié quello bimolecolare che porta alla formazione
di A". Si osserva quindi una equazione cinetica delrsizordine in accordo con i risultati
sperimentali.
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3. Dipendenza della velocita di reazione dalla tengpatura.

Si verifica sperimentalmente (misurando la costdnteslocita di reazione a varie temperature) che
la velocita di reazione aumenta allaumentare deltaperatura. Tipicamente per reazioni che
avvengono a T ambiente, la velocita di reazioneemiandi 2-3 volte incrementando la temperatura
di 10° C.

La dipendenza della costante di velocita dalla Enamjpira determinata sperimentalmente é data
dallequazione di Arrhenius:

k=A exp(-E/RT) eq. 3.1

dove A e termine chiamaftattore pre-esponenziale E; € I'energia di attivazionedella reazione,

R € la costante dei gas e T la temperatura asséltattore pre-esponenziale € chiamato anche
fattore di frequenza in quanto e legato alla freqaedi urto (vedi paragrafo sulla teoria collisilena
delle velocita di reazione). L'energia di attivazéoe interpretabile come barriera di energia che le
molecole dei reagenti devono superare per trasfaimai prodotti. Questa barriera puo essere
vista come I'energia necessaria per rompere i leghmici nel passaggio dai reagenti ai prodotti.
Dalla misura della costante di velocita a variegenature € possibile determinare I'energia di
attivazione.

Dall’equazione di Arrhenius si ha che:

Ink=InA-E/RT eqg. 3.2

Quindi riportando In k in funzione di 1/T si otteemna retta la cui pendenza g/Fe(vedi fig. 3.1).

29

Ink = InA- Ea/R

pendenza=-E /R
intercetta In A

28 o

In k

o7 | E,;=89.3 kd/mole

In A= 1.85x10” dm® mole™sec™

T T T T T
3.18 3.20 3.22 3.24 3.26 3.28 3.30 3.32 3.34 3.36

/T * 1000(K™)

Fig. 3.1
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L’energia di attivazione ricavata dall’equazionéAdihenius é relativa allo stadio elementare che
determina la velocita di reazione (ovvero queld lento). Nel caso di reazioni che avvengono in
fase liquida o solida, la diffusione delle specigioco della reazione (ovvero il movimento delle
molecole da zone a maggiore concentrazione a gaetlimore concentrazione) € un processo
attivato nel senso che esiste una barriera di endegsuperare quando le specie molecolari si
spostano all'interno del liquido o del solido. Seliffusione € lo stadio lento della reazione,rallo
'energia di attivazione determinata sperimentalre@ron sara quella relativa alla rottura dei legami
nell'urto fra le specie reagenti ma quella del psso di diffusione stesso. La dipendenza
esponenziale della velocita di reazione dalla teatpea puo essere spiegata sulla base della
distribuzione delle velocita molecolari in un gas.

3.1. Distribuzione delle velocita delle molecole ian gas.
Consideriamo un gas perfetto alla temperatura Titade da N molecole. La frazione di molecole

che hanno una componente della velocitecemponente lungo I'asse x) compresa fra « + dw
e data da:

2
d_N = Aexp(- MV
N 2kgT

)dvy eqg. 3.3

dove A e una costante, m la massa delle molecgd/la (costante dei gas diviso il numero di
Avogadro) & la costante di Boltzmann =1,381%L0oule K*, T la temperatura assoluta.

L’eq. 3.3 rappresenta la probabilita che una madéabbia un valore della componente lungo I'asse
x della velocita compresa fra & \ + dw. La probabilita che tale componente rientri frag-wo €
uguale a 1. Questo permette di ottenere il valetia @ostante A:

2
AN _1-a [ exp——%)dv, eq. 3.4
o N o 2kBT

L’integrale nell’eq. 3.4 puo essere risolto date:ch

% 12
Iexp(—axz)dx = (—j eq. 3.5
o

—00

Quindi (ponenda=m/2ksT) si ha:

00 2 1/2
'[ eXp(— mvy )dVX :(ZIT(BTJ
C 2kgT
1/2
da cui si ricava A eg. 3.6
27'CkBT
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La probabilitd che una molecola abbia una velodta,*+ v*+ v,> & il prodotto delle funzioni di
distribuzione nelle 3 direzioni:

3/2 mv2
exp dv,dv, dv eq. 3.7
j PE 2kBT) xUVydVz q

oN_
N | 27kgT

La probabilita che (qualunque sia la direzione) onudecola possieda una velocita v € data dalle
probabilita integrate su tutte le possibili oriezid@i. Per ottenere tale probabilita, I'eq. 3.7 va
integrata su tutte le possibili orientazioni. Lansoa di tutti i volumi infinitesimi dydvydx,

individuati dal punto (¥vy, v;) che si muove su una sfera di raggio costanteguale al volume

del guscio sferico di raggio v e spessore dv. Valame é: 4wv?dv. Questo si ottiene differenziando
il volume della sfera 448/ rispetto a v.

Alternativamente si puo esprimere I'elemento duwoé dydvydx,in coordinate di polari:
dv,dvydx,= V2 sirB dv dd do (vedifig. 3.2)

E integrando sB e @si ottiene:

Lo 2n
jsinedej do = 4
0 0

Quindi il numero di molecole che hanno una velottitii modulo € compreso frav e v +dv e :

d—N=47t VZ(
N

3/2 mv2
j exp ) dv eg. 3.8

27k T 2kg T

} vsin®@d g

X dV = V2. 5in®d - 4@ - dv
Fig. 3.2

Questa e la distribuzione delle velocita molecadaMaxwell-Boltzmann.

Dalla funzione di distribuzione si puo otteneredlore medio della velocita <v>:
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T dN (
<vy>= |v—=

3/2w 1/2
N ] J'S _mv’ )dv=(8kBTj eq. 3.9

27k gT m

(Questo risultato si raggiunge considerando l'iraésgriportato sotto:
© 1
jx expEoax?)dx = —
0 20

Differenziando rispetto al parameino si ricava:

J'x—exp( X )dx—111
2da a

J'xs expax 2 )dx = iz)
0 20

La velocita quadratica media %vpud essere ottenuta calcolando l'integrale:

3/2,,
ex
j cj) Pt 2kBT

<v?>= jvsz 4 (

)d —(3kBTj eq. 3.10
o N m

27k T

(A questo si arriva considerando I'integrale:
o0 1/2

jexp(—axz)dx = l(zj

0 2\ a

Differenziando come sopra rispetto al paramatgo ottiene:

1n1/2
(j)x exp(ax )dx = 4 3/2)
ed infine:
0 1/2
4_ ., 2\, _ 3T
(j)x expax )dX_S_a5/2

Il valore della velocita quadratica media si puaviare anche dalla teoria cinetica dei gas
considerando I'energia cinetica media delle molkeaolun gas alla temperatura T :

Ecin. = ;m<v2 >—§kBT eq. 3.11



La velocita piti probabile (corrispondente al massimo della funzione di diszione) si ricava
differenziando I'eq. 3.8 e uguagliando la derivata La velocita piu probabile € uguale a:

1/2
v’ :(ZkBTj eq. 3.12
m

La distribuzione di Maxwell Boltzmann é riportatafig. 3.3 a due differenti temperature per
molecole di azoto. La velocita media <v>, la vélpiu probabile e la radice quadrata della
velocita quadratica medié<v>® si spostano verso valori maggiori all’'aumentar&.dnoltre si
osserva come alllaumentare della temperatura,lteciv@ ha una dispersione maggiore. Aumenta la
frazione di molecole che hanno una velocita maggi@ valore medio. Questo € importante per
guanto riguarda la dipendenza dalla temperatuta delocita di reazione.

N, — 300K
— 300 K

/N dN/dv

1000 2000 3000 4000
velocita (m/sec)

o

Fig. 3.3
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Greater fraction
with enough
energy to react

...-...-...-...-...nl;n

Fraction of collisions, f

Collision energy

Fig. 3.4

4. Teoria collisionale.

In base alla teoria collisionale le reazioni hahmago attraverso 'urto fra molecole dei reagebd.
reazione avviene se I'energia messa in gioco mal'@ maggiore di un valore di soglia. Per
reazioni in fase gassosa frequenza d’urto é cdidelaulla base della teoria cinetica dei gas.
Consideriamo uno stadio elementare bimolecolare:

A + B - prodotti eq. 4.1
La velocita di reazione seguira una cinetica derdiine:

_dAl =k[A][B] eg. 4.2

dt
La velocita con la quale avviene la reazione sguale al numero di urti fra le molecole di A e B
per unita di tempo moltiplicata per la frazioneudi che avvengono con un’energia maggiore del
valore di soglia E

dnA
- =7 F eq. 4.3
dt AB q

dove np e il numero di molecole di A per unita di volunZgg (€ la frequenza di urti fra molecole
di A e B), F ¢ la frazione di urti che avvengonm cma energia maggiore del valore di sogla E

La frequenza di urto si puo ricavare dalla teoneetica dei gas considerando la velocita molecolare
media in un gas. Assumiamo che le molecole di AstaBo sfere con raggi e I, Inizialmente,
supponiamo di avere una sola molecola di A cheusiva con velocita < (uguale alla velocita
media delle molecole A nel gas alla temperaturidle molecole B ferme. Nell'intervallo di
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tempoAt, la molecola A urta tutte le molecole B contenaten cilindro la cui area di base
o=Tra+rs)° € la cui altezza & = WAt (ovvero la distanza percorsa dalla molecola A
nell'intervallo di tempaAt) (vedi fig. 4.1).0 viene chiamata sezione d’urto.Se ci sopamolecole
di B per unita di volume la frequenza d’urto di && uguale a:

Zp=0ag <VaA> Ng eq. 4.4

1/2
8kBTj eq. 4.5

<VA >=[
7Mmp

Nel calcolo della frequenza d’urto fra molecolédde B il risultato sopra ottenuto va modificato
tenendo conto della velocita relativa di A e Bduranto le molecole B si muovono a loro volta) e
che si hanno fimolecole di A per unita di volume.

La velocita relativa media di A rispetto a B siete sostituendo nell’eq. 4.5 alla massa di A la
massa ridottaiag definita come:

=" D eqg. 4.6
LaB ma +Mg q
1/2
<Vag >=[8kBTj eq. 4.7
TUAB

La frequenza d’'urto fra A e B risulta allora essegeale a:

ZAB= OaB <VaR™> Na Ng eq. 4.8

mUO
2 90

pn +1g

Fig. 4.1
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In termini di concentrazioni molari la 4.8 diventa:
Z’ as= Oag <Vag> NZ[A][B] eq. 4.9
Dove N, € il numero di Avogadro

In termini di pressioni parziali di A e B I'eq. 4dventa:

Z"AB =0aB <VaB >pA—|OB2 eq. 4.10
(kgT)

Quindi in termini di frequenza d’urto I'eq. 4.3®i0 scrivere come:

- d;A =0, <V, >N2AA][B]  eq. 4.11
Ovvero:
_d ([j/t*]_ =0, <Vue >N, FAAI[B]  eq.4.12

Confrontando la 4.2 e la 4.12 si ottiene I'espi@®e della costante cinetica sulla base dellaaeor
collisionale:

1/2
k=o—AB(8kBTJ N, F eq. 4.13
HpB

La frazione di urti che avvengono con un’energiggiare di un certo valore di soglia &ipende
esponenzialmente dalla temperatura

E
F=expt—=
PC=7)

(Questo si puo dimostrare considerando la distrinezdi Maxwell-Boltzmann delle velocita
molecolari, vedi appendice A)

L’'eq. 4.13 ha la stessa forma della legge di Ariese la dipendenza esponenziale dalla
temperatura domina la dipendenza dalla radice qtendella temperatura del termine pre-
esponenziale. Questo & vero nella maggioranzaadeiConsiderando un’energia di attivazione di
50 kJ/mole portando la temperatura da 300 a 31Qdfnine esponenziale exp{RT) passa da
1.9x10° a 3.8 x10 (ovvero raddoppia) mentre il termine preesponeaziambia come (310/306)
ovvero solo di 1.016 volte

L’energia di soglia E(che e un parametro che compare nella teorisstmitile) e legata all’energia
di attivazione ricavabile sperimentalmente dall'azjone di Arrhenius.

Dall’equazione di Arrhenius si ricava che I'enerdiattivazione € uguale a:
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[a'nkj - Ea eq. 4.14
oT )y RT?

La derivata del logaritmo naturale della costamteetbcita ottenuta dalla teoria collisionale risul
essere:

(a'nkj -11, 5 eq. 4.15
oT )y 2T RT?

Uguagliando le due derivate si ha:

Ea=ES+%RT eq. 4.16

Dall’eq. 4.16 si vede che I'energia di attivazidae funzione della temperatura. Tuttavia in molti
casi il termine 1/2 RT é trascurabile rispettos@Eguanto ke tipicamente dell’ordine di 50-
100kJ/mole mentre RT a temperature ragionevoliléodgine di 3-10 kJ/mole.

Il termine preesponenziale calcolato sulla baska dedbria collisionale (utilizzando i valori dei
diametri molecolari ricavati sperimentalmente) eépelte reazioni maggiore di quello determinato
sperimentalmente dall’equazione di Arrhenius. Al@sempi sono riportati nella tabella 4.1. |l
fatto che il fattore preesponenziale determinatiegentalmente sia inferiore a quello calcolato
indica che non tutti urti sono reattivi anche smérgia messa in gioco € maggiore di quella di
soglia E. Questo perché e importante ai fini dell’efficad&lla collisione anche I'orientazione
relativa delle molecole reagenti (Fig. 4.2).

Questo aspetto non e considerato nella teorisstmifale sviluppata sopra che assume simmetria
sferica per le molecole (e quindi nessuna diperaléiaiia direzione).

Per adattare I'espressione ottenuta dalla teotisionale ai dati sperimentali la sezione d’urto
oag (Che é una grandezza puramente geometrica) viehiplicata per un coefficiente P (fattore
sterico) tale che ®\g= Oag sper dOVED ag sper € la sezione d’urto che si ricava dal fattore
preesponenziale misurato sperimentalmente

8kgT
TUpB

1/2 E
k:PJAB( j N, exp(—R—_SI_) eq. 4.15

In alcuni casi il fattore preesponenziale calcofaio essere minore di quello determinato
sperimentalmente (ovvero P>1). Questo si verifelacaso di reazioni dove esistano interazioni
attrattive significative fra le molecole reagemis(reazioni fra ioni). Le interazioni attrattive
comportano una deviazione delle traiettorie qudaduolecole si avvicinano. Un urto puo avvenire
anche se la distanza fra i centri delle molecokdigtanze relativamente alte) € maggiore della
somma dei raggi molecolari. Ovvero la sezione d'értnaggiore di quella geometrica.
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Tabella 4.1

A sper. (M' sec) A calc. (M* sec) Ea (kJ mol€)
2 NOCP> 2NO +ClI 9,4x18 5,9x10"° 102,0
2CIO> CL + O, 6,3x10 2,5x1G" 0,0
K +Br, > KBr + Br 1.0x16° 2,1x101 0,0
Fig. 4.2

Ineffective

Ineffective

Ineffective

Ineffective

Ll -:h.

Effective

Nell'urto fra la molecola NO e
la molecola N@delle cinque
orientazioni mostrate solo una
porta ai prodotti N@(urto
reattivo)

(Sfere rosse ossigeno
Sfere blu: azoto)
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5.1 Teoria del complesso attivato.

La teoria collisionale permette di stimare la cotali velocita di reazione sulla base della
frequenza di urto fra le specie reagenti. Tuttauasta teoria non permette di calcolare I'energia d
soglia E, che e un parametro ricavabile solo per via spantaie, dalla determinazione dell’energia
di attivazione E Inoltre, per tenere conto dell’orientazione rigkatdelle molecole reagenti, &
necessario introdurre un fattore sterico che nangasere calcolato in modo ovvio o diretto. La
teoria del complesso attivato (o dello stato cisraione) permette invece in calcolare, almeno in
linea di principio, le velocita di reazione parterdh proprieta molecolari, senza introdurre
parametri empirici.

Il corso di una reazione e determinato dalla dipead dell’ energia potenziale dalle coordinate
degli atomi che costituiscono il sistema. In geleegnaer un sistema con N atomi I'energia
potenziale sara una funzione di 3N-6 coordinaterng (escludendo le 3 coordinate relative alla
traslazione del centro di massa del sistema ddgiami intorno ai 3 assi cartesiani).

Consideriamo il caso di reazione fra due atomiB e

A+ B > AB

Per questo sistema e necessaria una sola coorgerad&finire I'energia potenziale del sistema.
Infatti, per una molecola lineare si hanno solot2zioni (la rotazione lungo all’asse molecolare
non porta ad alcuna variazione dell’energia) ecasb di una molecola biatomica 3-2-5 =1 (la
distanza fra A e B). Si ha quindi una curva di greepotenziale E in funzione della distanza
interatomica £.g

A

i i T T T S ——

Fig. 5.1

L’energia potenziale ha un minimo ad una distagzehe corrisponde alla distanza di legame AB.
Per convenzione é stata posta uguale a 0 I'endegjliatomi A e B, fermi a distanza infinita.
L’energia sale rapidamente per r<arcausa della repulsione fra i nuclei. Vicino dilstanza di
equilibrio la curva E(t.g) si pud approssimare con una parabola:

E(ras)=K(ras-Te)
Per una reazione fra una molecola biatomica ABredtamo C

AB+C—> A+ BC
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Sono necessarie 3-3-6= 3 coordinate per defirereefgia potenziale del sistema:
Rag, Rece®

dove Rs , Rsc sono le distanze fra gli atomi A e B, B e C e ¢jalo formato dall'asse
interatomico A-B e la direzione di avvicinamentddi

A B C
(\ 6 ~
N\ Rec
Ras -

Fig. 5.2

Per poter visualizzare la superficie di energiappiale nello spazio tridimensionale occorre figsar
una delle tre coordinate. Possiamo, per esemggark il valore dd. Ponend®=0° possiamo
rappresentare la superficie di energia potenziatd’@omo C che si avvicina versa B lungo la
direzione di legame A-B. Fra tutte le possibiliediioni di avvicinamento di C ad AB quella
corrispondente 8=0° sara gella che con maggiore probabilita porépodotti A + BC. Nella fig.
5.3

e riportata I'’energia potenziale E in funzione delistanze interatomichexiRe Rsc.
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La superficie di energia potenziale per quest@siaté rappresentata come curve di livello in fig.
5.4. Le due “valli” di energia corrispondono aigeati AB+ C (quella in basso a destra) e ai
prodotti A +BC (quella in alto a sinistra). Il perso di energia minore sulla superficie di energia
potenziale che permette di passare dai reageptodotti corrisponde alleoordinata di reazione

dBC

Fig. 5.4

Il massimo dell’energia lungo il percorso di reamdindicato da una x in fig. 5.4) identifica lo
stato di transizionee la disposizione spaziale degli atomi corrispoel@l massimo di energia
viene chiamataomplesso attivato Geometricamente tale punto sulla superficie drgia
potenziale € un punto di sella. Infatti, € un massiungo la coordinata di reazione ma un minimo
nelle direzioni ad essa perpendicolari. Il compestsivato pud essere visto come una specie
intermedia estremamente reattiva, in equilibrio caagenti, il cui tempo di vita medio e
dell'ordine di una vibrazione lungo la coordinataehzione.

Possiamo riportare la curva che da I'energia pasdmungo la coordinata di reazione (fig. 5.5). In
generale, nei casi piu complessi viene riportatppo il profilo dell’energia potenziale in funzien
della coordinata di reazione. Nella fig. 5.5, I'egia iniziale & corrisponde a quella delle molecole
AB e C a distanza infinita. Via via che la molec@l&i avvicina a quella AB si inizia ad allentare i
legame in AB ed a formare il legame fra B e C. egia del sistema aumenta fino a raggiungere
un massimo g Il massimo dell’energia identifica il complesdtivaato. Un ulteriore allungamento
del legame fra A e B e avvicinamento fra B e Cg@ad una diminuzione dell’energia con
formazione dei prodotti A e BC caratterizzati dablergia & L’energia d’attivazione, la barriera
energetica che occorre superare per passare danteai prodotti, € uguale alla differenza fra
I'energia del complesso attivato e quella dei reéige
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Ea=En—E&

La differenza di energia fra i prodotti ed i reafj@uguale al calore di reazione ovvero alla
variazione di energia interna (se la reazione aeveevolume costante) o alla variazione di entalpia
(se la reazione avviene a pressione costante).

Energia

Coordinata di reazione

Fig. 5.5

Consideriamo la reazione costituita da un soloisteldmentare:
AB+C—> A+BC
la cui velocita di reazione é data da:

%:k[AB][C] eqg. 5.1

Possiamo considerare che i reagenti siano in éguoilcon il complesso attivato che indichiamo con
ABC” (per indicare che & qualcosa di diverso dai retageai prodotti):

32



AB +C —= ABC
Il complesso attivato si decompone dando originer@dotti
ABC” > A+ BC

La velocita di formazione dei prodotti (ad es. Ajaproporzionale a [ABT:
diAl =k* [ABC ] eqg. 5.2

Dato che esiste un equilibrio fra complesso atbeateagenti possiamo scrivere che:

» _[ABCT]

[AB][C] eqg. 5.3

Dalla eq. 5.3 si ricava [ABQ che pud essere sostituita dentro I'eq. 5.2:

diA] _

- = k*K*[AB][C]

Confrontando questa ultima eq. con la 5.1, si néiehe:
k=k* K* eq. 5.4

La costante di velocita di dissociazione del comgteattivato kpuod essere uguagliata alla
frequenza di vibrazione del complesso attivato tulagcoordinata di reazione Questa frequenza
v si puod porre uguale gk (Considerando che Ewh kgT, dove h € la costante di Planck,&la
costante di Boltzmann).

k:kBTTK’t eq. 5.5

La costante di equilibrio K& data da:

0,% AHO#

0¢
K* =exp( )=e ><|0(A )exp(-

) eg. 5.6

DoveAGY* , AS** e AH%* sono I'energia libera di Gibbs standard di attivae, I'entropia di
attivazione e I'entalpia di attivazione.
Sostituendo I'eq. 5.6 nell'eq. 5.5 si ottiene:

kT ASO” AHO7
k=—B_ex ex
h Pk R )expi- R )

Questa espressione della costante di velocita &darma simile all’equazione di Arrhenius. Si ha
una parte, il termine exg{H%?/RT ), che dipende esponenzialmente da T. Ed urie, petermine
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0,%
kET exp\ASR ), che dipende molto meno da T e che possiamo famé con il termine
preesponenziale dell'equazione di Arrhenius.
Le grandezze termodinamich&’* AH* possono essere calcolate conoscendo la struttura
geometrica ed elettronica (distanze ed angolighnee, frequenze di vibrazione) del complesso
attivato utilizzando i metodi delk@rmodinamica statistica Quindi la teoria del complesso
attivato permette di ricavare la costante di veédosulla base delle proprieta molecolari senza
introdurre parametri empirici come era necessaie hel caso della teoria collisionale.

6. Catalisi.

Un catalizzatore € una sostanza che accelera la velocita di readiomiauendo I'energia di
attivazione dello stadio determinante la veloditaatalizzatore aumenta la velocita di
raggiungimento dell’equilibrio chimico ma non alidtequilibrio stesso. Il catalizzatore rimane
immutato al termine della reazione ma vi prendeéggimrmando con i reagenti il complesso attivato
che poi si decompone dando origine ai prodottberindo il catalizzatore.

La fig. 6.1 schematizza I'azione di un catalizzator

E 5 without
o conalyst
£ 5 with
acatalvat

Resztion Coordinste >

Fig. 6.1

L’attivita di un catalizzatore e spesso specificgetettiva nel senso che influisce sulla velocita d
una sola fra piu reazioni termodinamicamente pdséiiosa che porterebbe ad una miscela di
prodotti) indirizzando i reagenti verso la formamadi certi prodotti.

La catalisi si dicemogenease il catalizzatore ed i reagenti appartengoreosatissa fase (gassosa,
liquida). Esempi: reazione fra $@ ossigeno che porta alla formazione di 8&alizzata da NO.
Reagzioni in soluzione catalizzate da®{OH.

La catalisi di diceeterogeneagquando la fase del catalizzatore e diversa ddagdel reagenti
(catalizzatore solido e reagenti gassosi o liquidi)

Esempi. Reazione frasH @, con formazione di acqua catalizzata da Pt. Idragieme di
idrocarburi insaturi catalizzata da Ni ed altri alietdi transizione.

Il meccanismo della catalisi eterogenea per leioeadi idrogenazione di idrocarburi insaturi €
schematizzato in fig. 6.2. Le molecole di etilendi &rogeno si legano agli atomi di Ni sulla
superficie del catalizzatore (adsorbimento). Lafazioni di legami fra le molecole dei reagenti e il
catalizzatore porta ad un indebolimento (e possioittura) del doppio legame C-C ed alla
dissociazione della molecola dj kh atomi. Queste specie estremamente reattivecsnbinano
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sulla superficie del catalizzatore formando unaewala di idrocarburo saturo che, essendo legata
meno fortemente alla superficie del catalizzattmaa in fase gassosa.

Gli enzimi sono catalizzatori biologici. Sono molecole diutatproteica. Gli enzimi di far avvenire
reazioni in condizioni di temperatura, pH e concazioni compatibili con i sistemi biologici. Gli
enzimi sono catalizzatori dotati di un grado aitissdi specificita ovvero esplicano la loro attavit
catalitica solo un determinato tipo di reazionelti® permettono di ottenere prodotti con precisi
requisiti strutturali e configurazionali (catalizas stereoselettivi). La capacita catalitica degli
enzimi e legata alla presenza di una particolana ziella molecola definita sito o centro attivo che
interagisce con il substrato. Il meccanismo deiiae specifica degli enzimi & schematizzato in fig.
6.3. Gli enzimi si legano solo a quei substrati pressentano una struttura tale da adattarsi aicent
attivi dell'enzima stesso.

9

Fig. 6.2

Substrates Product

Enzyma Enzyme-subsirala Enzyma
cormplex

A Lcck-and-kay model

Fig. 6.3
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1. Cinetica enzimatica: I'equazione di Michaelis-Maten.

Per molte reazioni é stato osservato che, per uaatiga fissata di enzima a concentrazioni
relativamente basse del substrato,la velocitaatiiome aumenta linearmente con la concentrazione
del substrato e poi tende a raggiungere un valmiteldi saturazione (fig. 6.4). Questo andamento
delle velocita di reazione enzimatiche puo esseseritto da un semplice schema cinetico
introdotto da Michaelis e Menten.

Si assume che I'enzima (E) ed il substrato (S) fioonun complesso (ES) in equilibrio con i
reagenti. Dalla decomposizione di questo complesstiengono i prodotti (P) (e I'enzima
inalterato):

k]_ k3
E+S=— ES— P+E
Kz

linear
|'

saturation

rate or velocity

[substrate]

Fig. 6.4

Le costanti di velocitake k sono relative al processo di formazione del cosgaeenzima-
substrato e a quello inverso. La costante di veld@ e quella con la quale il complesso enzima-
substrato si trasforma nei prodotti .

Applicando I'approssimazione dello stato staziam@ossiamo scrivere che:

d[ES] _
= = Ky [ENIS]- k,[ES]-k4[ES] 010 eq. 6.1

Se indichiamo con [E]a concentrazione iniziale dell’enzima, ad ogntamse della reazione si ha
che la somma della concentrazione dell’enzimaditpel piu quella dell’enzima legato al substrato
e uguale [g]:
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[E]o= [E]+ [ES] eq. 6.2

Sulla base delle eq. 6.1 e 6.2 si ottiene che:

[ES]= k1[E]o[S]
ki[S]+ky +k3

eg. 6.3

La velocita di formazione dei prodotti € proporatmalla [ES] ed é data da:

V= % =k3[ES] eg. 6.4

Sostituendo I'eq. 6.3 nella 6.4 si ottiene:

L 2 dIP]_ _kaks[Elo[S]

eqg. 6.5
dt  kq[S]+ko, +kj
L’eq. 6.5 si puo scrivere come:
k3[Elo[S] _ K3[E]o[S] eq. 6.6

[S]+k2+k3 [S]+Ky

K

dividendo numeratore e denominatore pee bonendo

Kwm € la costante di Michaelis-Menten ed ha le dim@mmsdi una concentrazione.

E’ possibile verificare che I'eq. 6.6 riproduceritamento sperimentale della velocita di reazione in
funzione della concentrazione del substrato.
A basse concentrazioni del substrato quando ssfxKy I'eq. 6.6 diviene:

v = KslElo[S]
Km

In questo limite si ha un andamento lineare dedlacita di reazione in funzione della
concentrazione del substrato [S]. La velocita dizirene e del primo ordine rispetto aJE][S]. In
gueste condizioni il rapportay € la costante di velocita del secondo ordine debaione ed il
suo valore determina la velocita del processo quatelpiu enzima libero di quello legato al
substrato. In questo limite lo stadio lento e lafazione del complesso enzima-substrato.

Ad alte concentrazioni del substrato quando [SKk>I'eq. 6.6 diventa:

v =k3[E]g

37



In queste condizioni la velocita di reazione € peaidente dalla concentrazione del substrato
(equazione cinetica di ordine zero rispetto a [@Desto ¢ il valore massimo della velocita di
reazione:

Vmax:kS[E]O eq. 6.7

al quale si arriva con alte concentrazioni del sabs. In questo limite tutto I'enzima e presente
sotto forma di complesso enzima-substrato ed aggnenaltro substrato non ha alcun effetto sulla
velocita del processo. Lo stadio lento della re@&ie la velocita con la quale il complesso ES si
decompone dando origine hai prodotti.

Sulla base dell'eq. 6.7 I'eq. 6.6 si puo scriveree:

_ Vmax(S]
[S]+Km

Scritta in questa forma I'eq. 6.6 ci permette @ntificate K, con la concentrazione del substrato
[S]12 per cui la velocita di reazione € 1/2 della vefioonassima:

Vmax _ Vmax[Sh/2
2 [Shp+tKwm

Un valore grande di i indica che non esiste una forte affinita fra l'iema ed il substrato cosi che
[S] deve essere abbastanza grande perché raggumgéd della velocita massima. Un piccolo
valore di Ky indica invece una forte affinita fra enzima e stdist
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Appendice A

La frequenza di urto 4 fra le molecule A e B con velocita relative congaréra ug € Vag+dvag €
data da:

3
- 2
_ A UAB |23 LaBVAB
ZAB—GABnA—n nB——4mAnBGAB[ j Vag eXF{'—Zka JdVAB Al

Doveadas € la sezione d’urto,»¥ € la velocita relativa di A rispetto a Bag la massa ridotta di A e
B.
L’energia cinetica messa in gioco nell’urto & ddda

1
E= SHaB Vg A2
Tenendo conto che:
dE=uUaBVAB dVaB A3

Sostituendo A2 e A3 nell’espressione Al si ottiene:

1 3
2 2
Z, = 1 2 |" Eexd - N,NgG 5 dE A4
Wae?T) (K, T k,T

La costante di velocita (espressa come (fiitlio sec) si ottiene integrando su tutti i valori
dell’'energia I'espressione A4:

1 3
1 )2 2 2% E
k=N — Eexp - —— |dE
a(“AB”j (kaj 'c[GAB'R F{ kaJ AS

Dove N, e il numero di Avogadro @as, r € la sezione d’urto reattiva (funzione dell’enajgBe la
sezione d'urtaag r reattiva si identifica con la sezione d’urto gedtnica (ovvero si assume un

modello a sfere rigide camng =T(R:+Ry)?) e se tutti gli urti sono reattivi integrando 18 fra E=0
e E=c si ottiene:

1
® 2
| Eex;{-ijdE: N2 oAB(8kaj A6
0 k,T Hag T 39



Che e uguale all’espressione ottenuta utilizzaadelocita relativa media delle molecole ed
assumendo che tutti gli urti siano efficaci ai filglla reazione.

Consideriamo ora che la sezione d’urto reattivaiia dall’energia messa in gioco nell’urto.
Al di sotto di un’energia di sogliasHa sezione d’urto reattiva € 0 mentre al di sapia; € uguale
a quella geometrica (Vedi fig. Al). Ovvero:

oagr=0 se E<E eoasr=0ps S€ EEs

Sulla base di questo modello la costante di veélaeidata da:

1 3
2 2e
k:Na( 1 j (iJ [0 Eex;{-ijdE AT
Hag7T) (KT ) £ Ky T

(L'integrale fra 0 e Es € zero in quanto la sezidheto reattiva € zero)

L’integrale che compare nell’'eq. A7 si integra parti e porta alla seguente espressione per la
costante di velocita:

1
2
k = NaGAB(SkaJ (1+ E jex;{— E J A8
Uas 7l ka kb

Introducendo un’energia di soglia per la reazidratgene una dipendenza esponenziale della
velocita di reazione dalla temperatura, in accamio I'equazione di Arrhenius. Il fattore
preesponenziale calcolato sulla frequenza di uttoppo grande rispetto a quello misurato
sperimentalmente.

Il modello si puo raffinare considerando che quehe conta ai fini della reazione € la componente
della velocita relativa lungo I'asse che uniscentd delle molecole. Anche se I'energia € maggiore
di E, l'efficacia dell’'urto non e la stessa se taleowtviene frontalmente (la componente della
velocita lungo I'asse che unisce i centri delle esole v € uguale alla velocita relativa oppure)
oppure le molecole si sfiorano;(®0) (Fig. A2). Qualitativamente c’é da attendetst quando E e

di poco superiore a Es solo gli urti frontali sararefficaci. Mentre quando E molto maggiore ¢i E
lo saranno anche gli urti radenti. E’ possibile d#tnareche la sezione d’urto reattiva per E>Es e
una funzione di E.

Es
OAB,R ZO—AB(:L_EJ A9

La sezione d’urto varia in funzione di E come maistin fig. Al.

A questa espressione si arriva considerando la coerie della velocita delle molecole lungo
I'asse che unisce i centri delle molecole.Convigeknire il parametro d’'urto b come la distanza fra
le rette passanti per i centri della molecole A e jBarallele alla velocita relativanfig. A3).
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Il parametro d’urto,b, € uguale a 0 per urti fréinbauguale a (R+R,) quando l'urtro € radente. La
componente della velocita lungo I'asse che unisantri di A e B € data da:

Vc =Vag COD

L'energia nell’'urto lungo I'asse dei centi §ara data da:

Ec= 1/2uag V&= 1/2upg Vag” cOS0 = E co<0 = E(1-sefi 0)

Dato che seB = b/(Rs+Ry) si ottiene:

b2
Ec=El-—
(Ra *Ra)

L’energia di soglia Es minima perché I'urto siatte@ corrispondera ad un valore critico si soglia,
del parametro d’urtodb

2
E=E 1-%
(Ra *Ra)

Da questa si puo ricavargdhe € dato da:
b =R, +R,)Y1-52

Moltiplicando entrambe le espressioni a sinisteadestra dell’eguale parsi ottiene:

E E
77b§ =0pr =R, + RA)Z(]-'ES) =08 (LESJ

Sostituendo questa espressione per la sezion® daattiva nella A7 ed integrando (per parti) si
ottiene:

1

2
kN(&(—Tj ex;{— Esj
Uas 7T ka
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La componente della velocita
lungol’asse che unisce i centri

N

'\ )
della molecole yé 0
VaB

velocita relativa wg

<

Ve
m Urto frontale: vc € uguale alla
W
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Fig. A3
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