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Introduzione

L’interpretazione ed il trattamento dei disordini acido-
base sono parte integrante della strategia interventistica. È
diffuso il concetto che una variazione della concentrazione
di idrogenioni dipende dall’effetto di acidi volatili (pCO

2
) o

non volatili (es. lattico, HCl). Nel primo caso il disturbo è
“respiratorio”, nel secondo caso è “metabolico”. Vi è un
sostanziale accordo sulla componente “respiratoria”, dipen-
dente dalla ventilazione polmonare ma esistono divergenze
su come descrivere e misurare la componente “metaboli-
ca”. L’insegnamento tradizionale, basato sull’equazione di
Henderson-Hasselbalch (H-H) è di tipo descrittivo e non
consente una interpretazione fisiopatologica del disturbo
acido-base (1). Per una analisi dei meccanismi patogenetici
è necessario superare H-H (2). Un metodo diverso, di tipo
quantitativo, è stato sviluppato da Stewart (3), con l’obiet-
tivo di fornire una base matematica per misurare e classifi-
care i disordini acido-base. Le due teorie differiscono nella
capacità di analisi chimico-fisica e patogenetica del distur-
bo acido-base. 

Limiti dell’approccio tradizionale

Un limite dell’approccio di H-H è che la concentrazione
del bicarbonato plasmatico non è misura indipendente della
componente metabolica. Esaminiamo la nota equazione:

pH = pK
1

+ log [HCO
3
-]/αpCO

2
(1)

[HCO
3
-]= Concentrazione del bicarbonato plasmatico

α = Coefficiente di solubilità della anidride carbonica  
pCO

2
= Pressione parziale della anidride carbonica

K
1
= costante di dissociazione dell’acido carbonico

L’equazione lega matematicamente il pH, la pCO
2

e la
[HCO

3
-] ma non indica che il pH è fisicamente, oltre che

matematicamente, determinato dai valori di [HCO
3
-] e

pCO
2
. Perché questo sia vero, la [HCO

3
-] e la pCO

2
dovreb-

bero variare una indipendentemente dall’altra. In realtà, la
[HCO

3
-] è calcolata dalla pCO

2
secondo la  formula:

[HCO
3
-]= αpCO

2
* 10(pH-pK1) (2)

Data la dipendenza della [HCO
3
-] dalla pCO

2
essa non è

misura indipendente della componente metabolica dei
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disturbi acido-base. Altri metodi cercano di quantificare la
componente metabolica. 

• Bicarbonati Standard (4). È la [HCO
3
-] nel plasma equi-

librato con una pCO
2

di 40 mmHg. Il valore normale è di
24 mEq/L (VN 22-26 mEq/L). Un valore inferiore a
22mEq/L indica una acidosi metabolica mentre se superio-
re a 26 mEq/L indica una alcalosi metabolica.

• Buffer Base (BB) (5). È la capacità tampone del sangue
intero, somma del bicarbonato e dei tamponi non volatili
(A-), albumina, fosfato ed emoglobina:

BB= [HCO
3
-] + [A-] (3)

Il valore normale è circa 40 mEq/l. Un incremento si ha
nell’alcalosi metabolica ed una riduzione nella acidosi
metabolica. 

• Il Base Excess (BE) ed il BE Standard (SBE) (6). Il BE
è la differenza tra il BB attuale ed il BB misurato a norma-
le  pH e pCO

2
. L’equazione più comune è quella di Van

Slyke (7) (Appendice, Eq 1). Il BE è accurato in vitro ma in
vivo subisce variazioni causate dall’equilibrio tra sangue e
fluido interstiziale, variazioni “attenuate” inserendo nella
formula un valore “medio”di emoglobina di 5 gr/dL. Si
ottiene così lo SBE (Standard Base Excess) (Appendice, Eq
2). Valori normali: 0 ± 2 mEq/L. Un BE > di 2 mEq/L indi-
ca alcalosi metabolica mentre un valore inferiore a -2
mEq/L/L indica acidosi metabolica. Il BE assume un nor-
male assetto proteico, ma data l’incidenza di ipoalbumine-
mia nel paziente critico, Wooten (8) ha suggerito la corre-
zione della formula (Appendice, Eq 3).

L’approccio CO2-bicarbonato (Boston)

Si tratta di semplici relazioni matematiche tra anidride
carbonica e bicarbonati sierici, validate con l’osservazione
di pazienti portatori di disturbi noti e compensati. Le equa-

zioni descrivono sei alterazioni primarie dell’assetto acido-
base (Tab. I), relazionando:
1) La concentrazione di Bicarbonato con la pCO

2
per i dis-

turbi respiratori  
2) La pCO

2
con i bicarbonati per i disturbi metabolici.

Nella pratica clinica tali regole si dimostrano utili ma
sono pur sempre approssimative. Infatti, in caso di varia-
zione della pCO

2
avremo anche una modifica della

[HCO
3
-], pur non trattandosi di disordine metabolico. Di

nuovo, la [HCO
3
-]  non può essere considerata una misu-

ra indipendente della componente metabolica del disturbo
acido-base.

L’Anion Gap

Sommando le cariche positive dei maggiori cationi pla-
smatici (Na e K) e sottraendo al valore ottenuto le cariche
negative dei maggiori anioni presenti (Cl e HCO

3
-) si

ottiene un “gap” di cariche negative (10) (AG = Anion
Gap):

([Na+] + [K+]) - ([Cl-] + [HCO
3
-])= 12 ± 4 mEq/L (4)

L’AG indica un eccesso di cariche positive misurate, neu-
tralizzate da cariche negative non comprese nel calcolo:
albumina, fosfati ed anioni forti (lattato, solfati, ecc.). Una
acidosi con AG aumentato indica la presenza di anioni non
misurati di routine (lattato, ecc.) a spese di quelli calcolati,
il cui valore si riduce. Una acidosi con un AG normale
dipende da aumento della [Cl-] con riduzione della
[HCO

3
-]. Le proteine e i fosfati rappresentano tuttavia “l’i-

dentità” del normale AG. Nei pazienti critici è frequente l’i-
poalbuminemia e l’ipofosforemia, pertanto la presenza di
anioni non misurati può essere nascosta da un AG normale.
In questi casi è utile correggere l’AG per i valori attuali di
albumina e P (Appendice, Eq. 4-6). 

TABELLA I - REGOLE DI BOSTON (v. testo)

Approccio CO2-Bicarbonato

Acidosi respiratoria acuta [HCO
3
-] = 24 + (pCO

2
-40)/10.  Per ogni 10 mmHg di incremento della pCO

2
, il bicarbonato aumenta di 1 mmol/L.

Acidosi respiratoria cronica [HCO
3
] = 24 + 4 (pCO

2
-40)/10. Per ogni 10 mmHg di incremento della pCO

2
, il bicarbonato aumenta di 4 mmol/L.

Alcalosi respiratoria acuta [HCO
3
-] = 24 - 2 (pCO

2
-40)/10. Per ogni 10 mmHg di riduzione della pCO

2
, il bicarbonato si riduce di 2 mmol/L.

Alcalosi respiratoria cronica [HCO
3
-] = 24 - 5 (pCO

2
-40)/10. Per ogni 10 mmHg di riduzione della pCO

2
, il bicarbonato si riduce di 5 mmol/L.

Acidosi metabolica pCO
2
= (1.5 x HCO

3
) + 8 ± 2

Alcalosi metabolica pCO
2
= (0.7 x HCO

3
) + 20 ± 5

Le equazioni descrivono sei alterazioni primarie dell’assetto acido-base, relazionando la concentrazione di Bicarbonato con la pCO2 per i disturbi respiratori e
la pCO

2
con i bicarbonati per i disturbi metabolici.
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Sintesi pratica dell’approccio tradizionale

L’approccio di H-H  riesce a descrivere il disturbo acido-
base in maniera soddisfacente, soprattutto se integrato con
correzioni adatte a situazioni particolari, ad esempio l’i-
poalbuminemia. Tuttavia il metodo descrittivo non consen-
te di formulare ipotesi patogenetiche e non si presta all’a-
nalisi quantitativa. Una ischemia rilevata al tracciato elet-
trocardiografico ci consente di descrivere l’evento, la sede,
se acuto o meno; le alterazioni grafiche non sono “causa”
ma conseguenza dell’evento. Analogamente, la [HCO

3
-]

descrive uno stato di acidosi/alcalosi senza nesso di causa-
lità. Una relazione matematica non implica causalità dal
punto di vista fisico.

Test di verifica

1) La [HCO3
-] è una misura indipendente della com-

ponente metabolica del disordine acido-base?
a. Si, la [HCO

3
-] varia in maniera indipendente dalla pCO

2
b. No, la [HCO

3
-] varia se varia la pCO

2
c. Si, se corretta per l’ipoalbuminemia
d. Si, se corretta per l’ipofosforemia
e. Nessuna delle precedenti
2) L’approccio di Henderson-Hasselbalch consente

una precisa analisi quantitativa?
a. Si
b. No, si tratta di un approccio descrittivo del disordine

acido-base
c. No, ma consente di formulare ipotesi patogenetiche
d. Si, perché considera lo stretto rapporto tra anidride

carbonica e bicarbonato
e. Nessuna delle precedenti
3) L’Anion Gap esprime una reale differenza tra le

cariche ioniche in soluzione?
a. Si, si tratta di un eccesso di cationi sugli anioni effetti-

vamente presenti in soluzione
b. Si, si tratta di un eccesso di anioni sui cationi effettiva-

mente presenti in soluzione
c. No, si tratta di un deficit apparente di cariche negative

non comprese nel calcolo
d. Si, perché in una soluzione può non essere rispettata

l’elettroneutralità
e. Nessuna delle precedenti.

L’approccio quantitativo di Stewart

Premessa

L’approccio quantitativo introdotto da Stewart (11, 12),  e
Fencl (13), ha l’obiettivo di identificare quali siano le
variabili indipendenti (non influenzabili da eventi interni al
sistema) e quali siano le variabili dipendenti (il cui valore è
determinato dalle variabili indipendenti) che determinano
(e non soltanto descrivono) la concentrazione di idrogenio-
ni. Tre sono le variabili indipendenti che determinano la
[H+]: pCO

2
, differenza di ioni forti (SID = strong ion diffe-

rence) e concentrazione totale di acidi deboli (A
TOT

). Per
seguire Stewart dobbiamo chiederci: in una soluzione
acquosa da dove provengono gli idrogenioni?

Proprietà chimico-fisiche delle soluzioni biologiche

L’analisi fisico-chimica della fisiologia acido-base richie-
de l’applicazione di alcuni principi fondamentali:
- Principio dell’elettroneutralità: in soluzione acquosa la
somma delle cariche positive deve essere uguale alla
somma delle cariche negative. 
- Principio della conservazione della massa: la quantità di
una sostanza rimane uguale a meno che essa non sia
aggiunta o generata, rimossa o distrutta. 

Le soluzioni biologiche sono inoltre acquose ed alcaline
(OH- > H+). Iniziamo l’analisi quantitativa dalla sostanza
presente in maggiore concentrazione, l’acqua. 

L’acqua

Le proprietà importanti dell’acqua sono le seguenti: ele-
vata costante dielettrica, enorme concentrazione molare
(55.5 M/l), scarsa dissociazione in H+ ed OH-. La piccola
tendenza alla dissociazione, di grande importanza biologi-
ca, è espressa dalla seguente reazione:

H
2
O ↔ H+ + OH- (5)

La reazione raggiunge rapidamente l’equilibrio ed appli-
cando la legge dell’azione di massa avremo:

[H+] * [OH-] = Kw * [H
2
O] (6)

Kw è la costante di dissociazione dell’acqua. La disso-
ciazione ha un effetto trascurabile sulla concentrazione del-
l’acqua e tutto il secondo termine dell’equazione (6) può
considerarsi costante, K’w o prodotto ionico dell’acqua.

[H+] * [OH-] = K’w (7)

Il valore di K’w è sensibile alla temperatura,  alla osmo-
larità ed alla presenza di ioni specifici. Nell’acqua pura, il
rispetto della l’elettroneutralità (14) prevede che:

[H+] = [OH-]  e che   [H+] - [OH-] = 0 (8)

Le equazioni (7) e (8) sono due requisiti simultanei ed

La risposta corretta alle domande sarà disponibile sul
sito internet www.sin-italy.org/gin e in questo numero
del giornale cartaceo dopo il Notiziario SIN
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indipendenti, che determinano [H+] ed [OH-] nell’acqua
pura. La risoluzione algebrica è piuttosto semplice.

Per risolvere per [H+] noi possiamo usare la (8) e sosti-
tuire nella (7) per [OH-] ottenendosi:

[H+]2 = K’w ed [H+] = √K’w. (9)

Con lo stesso procedimento potremo ottenere che:

[OH-] = √K’w. (10)

I valori finali sono dunque:

[H+] = √K’w ed  [OH-] = √K’w

La risposta alla domanda “cosa determina la [H+]
nell’acqua pura?” è: “K’w”, che determina, come è eviden-
te, anche la [OH-]. Il valore di K’w, a 25 °C è di 1 x 10-14

Eq2 l-2; pertanto:                     

√K’w = [H+] * [OH-]= 10-14 (11)

[H+] = [OH-] = 10-7

Il rispetto della elettroneutralità nell’acqua pura a 25°C
prevede quindi un pH 7. 

Nei fluidi corporei a 37 °C, K’w = 4.4 * 10-14 e pertanto:

[H+] = 4.4 * 10-14/[OH-] Eq/L

la situazione di neutralità prevede quindi che:

[H+] = √4,4 * 10-14 = 2.1 * 10-7 (pH 6.68)

La temperatura influenza la concentrazione di idrogenio-
ni sempre rispettando la elettroneutralità. 

Diamo alcune definizioni:
- Una soluzione è neutra se [H+] = √K’w; [OH-] sarà

anch’essa = √K’w
- Una soluzione è acida se [H+] > √K’w; [OH-] sarà  <

√K’w
- Una soluzione è basica se [H+] < √K’w; [OH-] sarà >

√K’w

Ioni forti

Definizione di SID
Si definiscono ioni forti le sostanze completamente dis-

sociate in soluzione acquosa. Nei fluidi corporei gli ioni
forti maggiormente presenti sono Na+ e Cl-. Se essi fossero
i soli ioni presenti in soluzione acquosa, applicando la
legge dell’elettroneutralità, avremo che:

[Na+] + [H+] – [Cl-] – [OH-] = 0 (12)

Se [OH-] = K’w/[H+] (dalla 11):

[Na+] + [H+] – [Cl-] – K’w/[H+] = 0 (13)

Se chiamiamo [SID] (strong ion difference) la differenza
di carica tra cationi e anioni forti, possiamo riscrivere la
(13) nel modo seguente:

[SID] + [H+] – K’w/[H+] = 0 (14)

Il SID è la variabile indipendente che determina la con-
centrazione di idrogenioni. 

Calcolo della [H+] in soluzioni di soli ioni forti
Una soluzione di ioni forti ottenuta miscelando appro-

priati volumi di HCl e NaOH contiene: Na+, Cl-, H+ e
OH-. “Cosa determina la [H+] in questa soluzione?”. Per
rispondere risolviamo l’equazione della dissociazione del-
l’acqua (7) e l’equazione della elettroneutralità di questa
soluzione:

([Na+] – [Cl-]) + [H+] – [OH-] = 0 (15)

Abbiamo 2 equazioni simultanee ed indipendenti, che
determinano la [H+] e la [OH-]. Sostituendo K’w/[H+] al
posto di [OH-] avremo:

[Na+] - [Cl-] + [H+] - K’w/[H+] (16)

[H+]2 + [H+]*([Na+] – [Cl-]) – K’w = 0 (17)

Alternativamente noi potremmo sostituire  K’w/[OH-] al
posto di [H+] e scrivere:

[OH-]2 – [OH-]*([Na+] – [Cl-]) – K’w = 0 (18)

Si tratta di una equazione quadratiche del tipo: ax2 + bx
+ c = 0, facilmente risolvibili (Appendice, Eq 7, Eq 8).
Queste equazioni determinano [H+] ed [OH-] in base al
valore di K’w e della differenza ([Na+] – [Cl-]). Se consi-
deriamo costante K’w allora il termine ([Na+] – [Cl-]), cioè
[SID], è la quantità che determina il valore di [H+] ed
[OH-]. La soluzione delle equazioni (Appendice, Eq 9, Eq
10) ci dà la risposta generale: la [H+] in una soluzione di
ioni forti è determinata dal [SID], variabile indipendente
modificabile soltanto aggiungendo o rimuovendo ioni forti.
D’altra parte  [H+] ed [OH-] sono variabili dipendenti il cui
valore dipende da precise equazioni che devono essere
risolte contemporaneamente. Una variazione della [H+] o
[OH-] indica che deve essere cambiato il [SID], non che
siano stati aggiunti o rimossi H+ od OH-. Se gli anioni forti
eccedono i cationi forti allora [SID] è negativo, [H+] ecce-
de largamente su [OH-] e la soluzione è acida. Si può scri-
vere  con buona approssimazione:

[H+] = -[SID] (19)

[OH-] = - K’w/[SID] (20)

In altre parole [OH-] è molto piccolo in soluzione forte-
mente acida e varia in maniera inversamente proporzionale
al [SID] mentre [H+] equivale al [SID]. Il [SID] è positivo,
d’altra parte, quando i cationi forti eccedono gli anioni
forti. In questo caso [OH-] è maggiore di [H+], la soluzione
è alcalina e avremo:

[OH-] = [SID] (21)
[H+] = K’w/[SID] (22)

Ora, [H+] è molto piccola e varia in maniera inversamen-
te proporzionale con il [SID] mentre [OH-] equivale al
[SID]. Il punto di neutralità acido-base corrisponde al



punto in cui [H+] = [OH-] ed entrambe le quantità equival-
gono a √K’w. Una variazione del [SID] provoca una varia-
zione di entrambi i valori, [OH-] ed [H+]. Per le relazioni
reciproche tra [OH-] ed [H+] imposte dall’equilibrio di dis-
sociazione dell’acqua, [OH-] deve sempre ridursi se aumen-
ta [H+] e viceversa. 

Nota riassuntiva
Per riassumere concettualmente quanto espresso dalle

relazioni matematiche possiamo dire che:
- In una soluzione acquosa di ioni forti la concentrazione

[H+] è determinata dalla differenza di carica tra cationi ed
anioni forti (SID).

- Il SID negativo indica un eccesso di anioni forti che deve
essere bilanciato da cariche positive. I cationi disponibili
derivano dalla dissociazione dell’acqua e pertanto [H+]
deve avere un valore che avvicina il valore di [SID-].

- Il SID positivo indica un eccesso di cationi forti che deve
essere bilanciato da cariche negative. Gli anioni disponibili
derivano dalla dissociazione dell’acqua e pertanto [OH-]
deve avere un valore che avvicina il valore del [SID+].

- Le [H+] ed [OH-] devono sempre rispettare il prodotto
ionico dell’acqua, K’w.

- Quando [SID] = 0 allora [H+] = [OH-] = K’w e la solu-
zione è neutra.

Elettroliti deboli

[A
TOT

], [A-], Ka
Il termine [A

TOT
] indica la concentrazione totale degli

acidi deboli (HA), parzialmente dissociati a pH fisiologico
(H+ ed A-). Il grado di dissociazione è determinato dalla
costante della reazione, Ka. Gli elettroliti deboli con Ka
vicina alla [H+] di neutralità (2,1 * 10-7 a 37°C), o pKa vici-
na a pH, si comportano come “tamponi”, resistendo ad un
incremento della [H+] tramite la reazione di associazione di
H+ con A- con riduzione della [H+]. Per le proteine plasma-
tiche a 37°C :

[H+] * [A-] = (3 * 10-7) * [HA] Eq/L (23)

Il calcolo di [A
TOT

] nel plasma umano deriva dalla con-
centrazione delle proteine totali (16, 29):

[A
TOT

] = 2.43 * [Proteine totali in gr/dL] (24)

A valori di proteine totali di 7 gr/dl avremo che [A
TOT

] =
17 mEq/L. I valori proposti da Constable , sperimental-
mente determinati, sono: Ka = 0.80±0.60*10-7; pKa=7.1;
[A

TOT
] = 17.2±3.5 mmol/L. Tali valori equivalgono a 0.224

mmol/gr di proteine ed a 0.378 mmol/gr di albumina. Il
[SID] esprime un valore netto di carica positiva da bilan-
ciare con cariche negative. Gli anioni disponibili nel pla-
sma sono il bicarbonato, l’albumina ed il fosfato inorgani-
co; la richiesta di elettroneutralità deve essere soddisfatta
dalla somma delle cariche negative di [HCO

3
-], [Alb-] e [P]

(18, 19):

SID = [HCO
3
-] + [Alb-] + [P-] (25)

I valori di [Alb-] e [P-] sono calcolati dalle concentrazio-
ni dell’albumina (gr/l) e del fosfato (mmol/l) e dal pH che
determina la quota ionizzata anionica:

[Alb-] = [Alb] * (0.123 * pH – 0,631) (26)

[P-] = [P] * (0.309 * pH – 0,469) (27)

Se noi definiamo “apparente” il SID calcolato dalla dif-
ferenza di concentrazione di ioni forti allora notiamo che la
quantità di cariche negative che bilanciano il SID+ deve
corrispondere a:

SID- = [HCO3-] + {[Alb] * (0.123 * pH – 0.631)} + 
+ {[P] * (0.309 * pH – 0.469)} (28)

Questo viene solitamente definito il SID “effettivo”, defi-
nito dalla somma di [HCO3-] e di [A-]. 

Calcolo degli anioni forti “X”non identificati (XA-)
Si tratta di anioni forti diversi dal cloro, soprattutto latta-

ti, chetoacidi, solfati. Se aumenta la concentrazione di que-
ste sostanze, non misurate di routine, si sviluppa una aci-
dosi metabolica non riconosciuta con il calcolo del SID
apparente. Per il rispetto della elettroneutralità devono
ridursi gli anioni tampone volatili e non volatili riducendo
il SID effettivo. La differenza tra SID apparente e SID
effettivo costituisce un gap che alcuni definiscono SIG
(strong ion gap). Il SIG (20)  o SIDGap (21) misura la pre-
senza di anioni forti non misurati: 

SID Gap (SIG) = [XA-] = [SID] apparente – 
– [SID] effettivo (29)

Fencl (22) stimava per questo gap, ipoteticamente uguale
a zero, un valore “normale” di 8±2 mEq/L.

[A
TOT

] è una variabile indipendente
La quota dissociata (A-) dei tamponi non volatili aumen-

ta a spese della quota indissociata (HA) ma la somma delle
due sostanze (A

TOT
) è costante, secondo la legge di conser-

vazione di massa:

[HA] + [A-] = [A
TOT

] Eq/L (30)

Dunque [A
TOT

] è una variabile indipendente da cui dipen-
dono [HA], [A-] ed [H+]. 

Soluzioni costituite da elettroliti forti e da acidi deboli
“tamponi”

Aggiungiamo una quantità nota di un acido debole HA,
alla soluzione di ioni forti. Dato che HA si dissocia soltan-
to parzialmente, [H+], [A-] ed [HA] devono soddisfare l’e-
quilibrio di dissociazione:

[H+] * [A-]  =  Ka * [HA]

Sappiamo che la quota totale di sostanza “A” cioè [A
TOT

],
rimane costante (Equazione 30). Per l’analisi chimico-fisi-
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ca aggiungiamo la reazione di dissociazione dell’acqua (7)
e l’equazione della elettroneutralità, che ora comprende A-:

[SID] + [H+] – [A-] - [OH-] = 0

Dobbiamo ora risolvere un sistema di 4 equazioni. Due
delle quantità, [SID] ed [A

TOT
] sono le variabili indipen-

denti del sistema; K’w e Ka sono le  costanti. Le variabili
dipendenti determinate dai valori di [SID] ed [A

TOT
] sono

[HA], [A-], [OH-] e [H+] il cui valore può essere trovato
risolvendo le quattro equazioni cubiche per ogni variabile
(Appendice, Eq 11). Rispondiamo ora alla domanda stan-
dard: il valore di [H+] in una soluzione acquosa di ioni forti
ed acido debole è determinato da [SID, [A

TOT
], K’w e Ka.

Nota riassuntiva
Queste relazioni quantitative hanno delle importanti con-

seguenze:
- In una soluzione acquosa costituita da ioni forti ed acido

debole, la concentrazione [H+] e di ogni altra variabile
dipendente varia con [SID], [A

TOT
] o entrambi.

- Non può variare soltanto una variabile dipendente; la
modifica di una variabile indipendente produce variazio-
ni in tutte le dipendenti.

- Una variabile dipendente non può essere determinata da
un’altra variabile dipendente. Una variazione del SID
causerà una variazione sia di [H+] che di [A-]. Il fatto che
[A-] cambi con [H+] non significa però che vi sia un rap-
porto di causalità bensì di sola correlazione.

Anidride carbonica

Soluzioni contenenti  anidride carbonica
L’aggiunta di anidride carbonica ad una soluzione acquo-

sa apporta quattro specie molecolari: CO
2

disciolta (CO
2
d),

acido carbonico (H
2
CO

3
), ione bicarbonato (HCO

3
-), ione

carbonato (CO
3
--). Tali specie molecolari si impegnano in

reazioni chimiche i cui equilibri fanno parte della nostra
analisi (Appendice, Eq 12-17).

Soluzioni contenenti ioni forti, acido debole e anidride car-
bonica

Aggiungendo CO
2

alla soluzione contenente ioni forti ed
acido debole, gli obblighi quantitativi imposti da equilibrio,
conservazione di massa ed elettroneutralità richiedono 6
equazioni:
- Dissociazione dell’acqua: [H+] * [OH-] = K’w 
- Dissociazione acido debole: [H+] * [A-]  =  Ka * [HA] 
- Conservazione di massa per “A”: [A-] + [HA] = [A

TOT
] 

- Equilibrio bicarbonato: [H+] * [HCO
3
-] = Kc * pCO

2
- Equilibrio carbonato:  [H+] * [CO3--] = K3 * [HCO

3
-] 

- Neutralità elettrica: [SID] + [H+] – [HCO
3
-] – [A-] –

[CO
3
--] – [OH-] = 0 (31)

Abbiamo dunque 6 incognite, variabili dipendenti: [HA],
[A-], [HCO

3
], [CO

3
--], [OH-], [H+]. Vi sono 3 note variabi-

li indipendenti, [SID], [A
TOT

], [pCO
2
]. L’algebra necessaria

è questa volta ancora più complicata, sviluppandosi un
polinomio di quarto grado (Appendice, Eq 18). Il risultato
dipende da 8 fattori, 3 variabili indipendenti e 5 costanti.
L’equazione dice che in una soluzione contenente ioni forti,
acido debole e CO

2
il valore di [H+] e di ogni altra variabi-

le dipendente è determinato da [SID], [A
TOT

] e pCO
2
. 

Approccio quantitativo semplificato (23) 

Il plasma contiene 3 tipi di entità cariche: SID+, HCO
3
-,

A-; la elettroneutralità prevede che:

SID+ - HCO
3
- - A- = 0 (32)

Questa equazione differisce da quella di Stewart
(Appendice, Eq 18), in cui vi sono entità espresse in mEq/L
(SID, A

TOT
, HCO

3
), altre in nEq/L (H+, OH-) ed altre in

µEq/L (CO3--). L’omissione delle cariche presenti in nEq/L
e µEq/L non influisce sensibilmente sul risultato ma facili-
ta i calcoli, dovendo combinare solo 4 equazioni: 

- conservazione di massa: [A
TOT

] = [HA] + [A-]
- conservazione di carica: SID+ - HCO

3
- - A- = 0 

- dissociazione per H
2
CO

3
: [H+] * [HCO

3
-] = Kc * pCO

2
- dissociazione acidi deboli: Ka = [H+] * [A-]/[HA]          
L’equazione logaritmica che ne risulta è più semplice

rispetto a quella di Stewart, relazionando il pH  a 3 variabi-
li indipendenti (pCO

2
, SID, A

TOT
) e 3 costanti (Appendice,

Eq 19). L’approccio semplificato si riduce all’approccio
tradizionale di H-H per soluzioni acquose non proteiche (in
cui A

TOT
= 0 e SID = HCO

3
-) come indicato dal riarrangia-

mento della equazione semplificata: 

pH = pK1 + log {SID+ - [A
TOT

/(1 + 10pKa-pH)]}/ SpCO
2

(33)

La (33) dovrebbe essere considerata l’equazione genera-
le per l’equilibrio acido-base, che si semplifica alla H-H se
A

TOT
=0. In questo caso avremo che SID = HCO

3
- e la (33)

diventa:

pH = pK1 + log [HCO
3
-]/SpCO

2
. (34)

Test di verifica

1) Quali sono le variabili indipendenti che regolano la
[H+]?

a. SID, A
TOT

, pCO
2

b. Bicarbonati e pCO
2

c. Elettroliti deboli
d. Tutte le precedenti
e. Nessuna delle precedenti
2) L’approccio di Stewart è descrittivo o quantitativo?
a. Si tratta di un approccio che può essere descrittivo o

quantitativo a seconda delle situazioni
b. Si tratta di un metodo descrittivo
c. Si tratta di un metodo che quantifica le variabili dipen-

denti della soluzione
d. Si tratta di un metodo né descrittivo né quantitativo
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e. Nessuna delle precedenti
3) L’approccio di Stewart consente di formulare ipote-

si sulla patogenesi del disturbo acido-base?
a. No, è solo un metodo di calcolo
b. No, soltanto l’approccio di Henderson-Hasselbalch

permette di formulare ipotesi patogenetiche
c. Si, l’approccio di Stewart consente, evidenziando quali

sono le variabili indipendenti, di capire la  patogenesi
del disordine acido-base

d. Si, perché l’approccio di Stewart si basa sull’anion gap
e. Nessuna delle precedenti.

Fisiopatologia e approccio quantitativo

Fisiologia acido-base

I1 Ruolo del rene
Il rene è l’organo principale nella regolazione della con-

centrazione di ioni forti. Ogni ione cloro filtrato e non rias-
sorbito aumenta il SID e la regolazione renale dell’equilibrio
acido-base renale si traduce in un controllo sulla escrezione
del cloro. L’approccio tradizionale considera importante l’e-
screzione di H+ come ione ammonio (NH

4
+) insieme al cloro

(NH
4
Cl). Tuttavia il rene elimina in quantità maggiore H+

come acqua che come ammonio. Lo scopo del rene è dunque
eliminare il cloro con un catione debole (NH4+) piuttosto che
con  cationi forti come sodio o potassio.

Ruolo del fegato
Il fegato metabolizza i gruppi azotati producendo urea,

glutamina o NH4+. La glutamina è usata a livello renale per

la sintesi di ammonio e quindi per allontanare il cloro (effet-
to alcalinizzante). L’acidosi favorisce  la sintesi di glutamina
e quindi la sintesi tubulare di ammonio. Aumenta l’escrezio-
ne del cloro ed aumenta il SID come compenso all’acidosi. 

Ruolo del sistema gastrointestinale
Nello stomaco il cloro è pompato dalle cellule parietali

nel lume riducendo il SID ed il pH nel succo gastrico. Dal
lato ematico la perdita di cloro aumenta il SID provocando
alcalosi (marea alcalina). Nel duodeno il cloro viene rias-
sorbito normalizzando il SID ed il pH nel plasma. Nel
vomito ripetuto è la perdita di cloro che produce alcalosi e
non la perdita di idrogenioni. Gli H+ vengono persi in quan-
tità molto maggiore con l’acqua che come HCl.  Il pancreas
produce un secreto povero in cloro, con un SID molto alto
rispetto al plasma. Il sangue che perfonde la ghiandola,
ricco in cloro, ha un SID ridotto (picco 1 ora dopo il pasto)
ed un pH acido. Se vengono perse elevate quantità di secre-
zioni pancreatiche (drenaggi) ne deriva acidosi metabolica.
Nel crasso il contenuto ha un elevato SID a causa del Cl
rimosso nel tenue; i rimanenti elettroliti sono soprattutto
sodio e potassio. La diarrea persistente causa perdita di
cationi con riduzione del SID ed acidosi metabolica. 

Fisiopatologia

Le basi dei disturbi acido-base 
Secondo l’approccio di Stewart i disturbi acido-base deri-

vano da alterazione delle variabili indipendenti. I disordini
respiratori conseguono ad alterazioni della pCO

2
: acidosi

ipercapnica ed alcalosi ipocapnica. I disordini non respira-
tori o metabolici derivano da variazioni del SID e/o di
[A

TOT
]. I reni e l’intestino possono modificare la concen-

trazione degli ioni forti mentre il fegato è la sede di
produzione dell’albumina, maggior componente di A

TOT
.

Considerando [A
TOT

] costante, al di fuori delle situazioni
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TABELLA II - CLASSIFICAZIONE DEI DISORDINI ACIDO-BASE SECONDO IL MODELLO STEWART 

Alcalosi metabolica Acidosi metabolica

� ATOT � SID ed � SIG

Ipoalbuminemia (Sindrome Nefrosica, Cirrosi) Chetoacidosi, acidosi lattica, salicilato, formato, metanolo (accumulo di

anioni forti e deboli non misurati per cui SIDa > SIDe)

� SID �SID e � SIG

- Perdita di cloro: Vomito, drenaggio gastrico, diuretici, postipercapnia, RTA, TPN, normosalina, resine a scambio anionico, diarrea e perdite di 

adenoma volloso con diarrea, eccesso di mineralcorticoidi, Cushing, secrezioni pancreatiche (accumulo di anioni forti misurati per cui

Liddle. Bartter, liquirizia SIDa < SIDe)

- Eccesso di Sodio: Ringer, TPN, Trasfusioni 

Il SIG dovrebbe essere 0 ma il valore esatto non è stato ben stabilito. Il SID è circa 35 mEq/L, tuttavia esistono diversi valori proposti in letteratura, come per
A

TOT
. Il lattato può anche essere misurato nel SID e quindi diventa un anione forte che riduce il SIDa.



critiche, il disordine metabolico dipende da variazioni del
SID; una riduzione del SID causa acidosi ed un aumento
del SID causa alcalosi. Una riduzione del SID (eccesso di
anioni forti su cationi forti) causa acidosi metabolica per-
ché aumentano i cationi deboli come gli H+ per ristabilire
l’elettroneutralità. La riduzione del SID può derivare da
anioni organici (lattato, chetoni), perdita di cationi (diar-
rea), compromessa escrezione renale del cloro (acidosi
tubulare) o intossicazioni. La somministrazione di notevoli
quantità di soluzione normosalina causa acidosi perché il
plasma deve equilibrarsi con un fluido che possiede un  SID
= 0 (154 mmol/L Cl e 154 mmol/L Na) e non per diluizio-
ne dei bicarbonati (variabile dipendente). Un aumento del
SID (eccesso di cationi forti su anioni forti) causa alcalosi
metabolica perché aumentano gli anioni deboli come gli OH-

per ristabilire la elettroneutralità.  L’aumento del SID può
derivare da una perdita di anioni (vomito, diuretici) o da
somministrazione di cationi (trasfusioni). Di fatto la causa
più frequente è l’ipocloremia (Tab. II). Nei pazienti critici è
frequente l’alcalosi da ipoalbuminemia per riduzione degli
anioni derivati dalla dissociazione proteica. L’iperfosforemia
contribuisce all’acidosi metabolica nell’IRC per aumento
degli H+ necessari a mantenere l’elettroneutralità. 

Reazione omeostatica ad una riduzione del SID 
La riduzione del SID stimola un aumento della [H+]. Una

serie di reazioni omeostatiche alcalinizzanti tenderanno a
compensare l’acidosi. Per esempio:
- Aumento dell’escrezione renale del cloro (compromesso

negli uremici) (24).
- Associazione degli acidi deboli con formazione di HA e

riduzione di [A-] ed [H+], fino a 3-4 mEq/L nei casi severi.

- Iperventilazione, con riduzione della pCO
2

di 12 mmHg ogni
10 mEq/L di riduzione del SID (25). Il compenso è spesso
descritto come riduzione della pCO

2
in rapporto alla [HCO

3
-].

Risposta omeostatica ad un aumento del SID
L’aumento del SID stimola una riduzione della [H+]. Una

serie di reazioni omeostatiche acidificanti tenderanno a
compensare l’alcalosi. Per esempio:
- Ritenzione di cloro a livello tubulare renale (in pazienti

normo-funzionali)
- Ingresso di sodio nelle cellule (limitato per la presenza

delle pompe ioniche di membrana).
- Dissociazione degli acidi deboli in [A-] ed [H+].
- Ipoventilazione, con aumento della pCO

2
di 7 mmHg ogni

10 mEq/L di aumento del SID.

Aumento di [A
TOT

]
Il valore di [A

TOT
] dipende dalle proteine plasmatiche

ed in minima parte da altri acidi deboli.Un aumento di
[A

TOT
] dipende da aumento delle plasmaproteine o dei

fosfati ma incrementi maggiori di 2-3 mEq/l rari. La
conseguenza è analoga ad una riduzione del SID, una
acidosi metabolica.

Riduzione di [A
TOT

]
Una riduzione delle proteine plasmatiche ridurrà [A

TOT
] e

di conseguenza [A-]. La conseguenza è analoga alla situa-
zione di SID aumentato, cioè una alcalosi metabolica. 

Aumento di pCO
2

L’aumento della pCO
2

dipende da ipoventilazione
alveolare e causa aumento della [H+]. Il meccanismo di
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Fig. 1 - L’interfaccia utente del
modello computerizzato in cui si
può verificare l’effetto della varia-
zione delle tre variabili indipen-
denti, rappresentate agli apici del
triangolo, sulla concentrazione di
idrogenioni. Viene riportato anche
il pH misurato ed altri parametri
utili per lo studio dell’assetto
acido-base.



difesa è un aumento del SID, per riduzione della cloremia.
Nelle situazioni acute lo shift del cloro nei globuli rossi
rappresenta una risposta rapida e la [Cl-] si riduce di 1
mEq/L per un aumento di 10 mmHg della pCO

2
. Nelle

forme croniche aumenta l’escrezione renale di cloro  e la
[Cl-] si riduce di 3-4 mEq/L per un incremento di 10
mmHg della pCO

2
. Tali variazioni sono associate ad

incremento della [HCO
3
-] (26). 

Riduzione di pCO
2

La riduzione della pCO
2

dipende da iperventilazione e
causa riduzione della [H+], specialmente nelle situazioni
acute. Il meccanismo di difesa è una riduzione del SID,  per
ridotta eliminazione renale di cloro e piccola produzione di
lattato per stimolo glicolitico nei globuli rossi e nel fegato,
causato dallo spostamento a sinistra della curva di disso-
ciazione dell’emoglobina.

Conferme delle ipotesi di Stewart
La letteratura fornisce alcune conferme sull’importanza

del cloro nell’assetto acido-base. Mutazioni genetiche per il
cotrasportatore Na+-HCO

3
- (NBC-1) e lo scambiatore Cl-

HCO
3

(AE1) sono associate con la acidosi tubulare renale
(27) in cui un aumentato riassorbimento di cloro riduce il
SID e causa acidosi metabolica. Mutazioni genetiche sono
associate a pseudoipoaldosteronismo di tipo II (PHA II) in
cui un aumentato riassorbimento di cloro (28) riduce il SID
ed  causa acidosi metabolica. Il regolatore transmembrana
(CFTR) funziona come canale del cloro. Nella fibrosi cisti-
ca la perdita di cloro con il sudore aumenta il SID e causa
alcalosi metabolica ipocloremica (29). Mutazioni genetiche
per il cotrasportatore Na-K-2Cl (NKCC2), il canale del
potassio (ROMK= rectifying outwardly potassium channel)
o il canale del cloro (CLCNKB) (30) sono associate con la
Sindrome di Bartter. La perdita di cloro con le urine
aumenta il SID e causa alcalosi metabolica. 

Applicabilità dell’approccio di Stewart

La teoria di Stewart segue un percorso chimico-fisico
con lo strumento di una solida matematica. Abbiamo rea-
lizzato un programma che permette con una facile interfac-
cia di inserire i dati ematochimici richiesti e di osservare un
report di conclusioni in cui si paragonano il modello tradi-
zionale ed il modello quantitativo (Fig. 1). Tale strumento
non ha valore diagnostico ma guardando gli stessi numeri
da una prospettiva diversa è possibile verificare che un dato
valore è determinato da alterazioni di una o più variabili
indipendenti. Questo consente di formulare ipotesi  patoge-
netiche del disturbo acido-base. Il modello computerizzato
ha lo scopo di evitare il ricorso alle semplificazioni del
metodo di Stewart con formule mentali “bedside”, molto
diffuse in letteratura ma poco adatte per un approccio
“quantitativo”.

Conclusioni

La regolazione dell’equilibrio acido-base è una delle
aree della medicina senza confini e la sua comprensione è
fondamentale nel trattamento dei pazienti “acuti”. In que-
ste situazioni la conoscenza della fisiologia acido-base è
importante quanto la conoscenza della fisiologia cardiaca
e respiratoria. I progressi nella comprensione dell’equili-
brio acido-base hanno messo in evidenza l’esistenza di tre
variabili indipendenti che regolano il pH: la pCO

2
, la con-

centrazione relativa degli ioni forti, [SID], e la concentra-
zione totale degli acidi deboli, [A

TOT
]. La teoria di Stewart

è equivalente dal punto di vista termodinamico all’ap-
proccio tradizionale (2) ma stimola  il ragionamento a
passare da un atteggiamento passivo di pura considerazio-
ne di dati analitici ad un esame più approfondito delle
cause del disordine acido-base.

Test di verifica

1) Il rene, secondo Stewart, regola l’equilibrio acido-
base attraverso:

a. Eliminazione di idrogenioni
b. Sintesi di ammonio
c. Risparmio di bicarbonato
d. Controllo sulla eliminazione del cloro
e. Nessuna delle precedenti
2) L’alcalosi da vomito prolungato, secondo Stewart, è

causata da:
a. Eliminazione di idrogenioni
b. Iperventilazione
c. Eliminazione di cloro con aumento del SID
d. Tutte le precedenti
e. Nessuna delle precedenti
3) L’acidosi metabolica, secondo Stewart, dipende

da:
a. Accumulo di anioni forti non misurati
b. Riduzione del SID
c. Iperfosforemia grave
d. Tutte le precedenti
e. Nessuna delle precedenti
4) L’alcalosi metabolica nei pazienti critici, secondo

l’approccio Stewart, può dipendere da:
a. Riduzione del SID
b. Ipoalbuminemia
c. Ipofosforemia grave (raro)
d. Tutte le precedenti
e. Nessuna delle precedenti
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Appendice Chimico-Fisica e Matematica

1) Equazione di Van Slike:
BE = (HCO3- - 24.4 + [2.3 Hb + 7.7] [pH – 7.4] (1 – 0.023
Hb) (1)
2) BE standard (SBE) o BEECF
SBE = 0.9287 (HCO3- - 24.4 + 14.83 [pH – 7.4]) (2)
3) SBE corretto secondo Wooten:
(HCO3- - 24.4) +  ([8.3 Alb gr/dL 0.15] + [0.29 P mg/dL
0.32]) (pH – 7.4) (3)
4) Correzione dell’AG
AGc = {[Na+ + K+] – [Cl- + HCO3-]} – (2[Alb gr/dL] +
0.5[Pmg/dL]) (4)
AGc = {[Na+ + K+] – [Cl- + HCO3-]} – (0,2[Alb gr/L] +
1,5[Pmmol/L]). (5)
AGc = AG + 2.5 ([Alb normale gr/dL] – [Alb osservata
gr/dL]). (6)
5) Soluzione di una equazione di secondo grado: x = –
(b/2a) + √[(b/2a)2 – c]
[H+] =√{K’w + ([Na+] – [Cl-])2/4} – ([Na+] – [Cl-])/2
(7)
[OH-] =√{K’w + ([Na+] – [Cl-])2/4} + ([Na+] – [Cl-])/2 (8)
[H+] = √{K’w + ([SID])2/4} – ([SID])/2 (9)
[OH-] = √{K’w + ([SID])2/4} + ([SID])/2 (10)
6) Equazione polinomiale di 3° grado con soluzione per [H+]
secondo l’approccio di Stewart: 
[H+]3 + (Ka + [SID])[H+]2 + {Ka([SID] – [A

TOT
]) –

K’w}[H+] – KaK’w=0 (11)

7) Reazioni chimiche che coinvolgono l’anidride carbonica
[CO

2
d]  =  S

CO2
pCO

2
(12)

[H
2
CO

3
]  =  S

H2CO3
pCO

2
(13)

[CO
2
d] [OH-] = K1 [HCO

3
-] (14)   

[H+] [HCO
3
-] = K2 [H

2
CO

3
] (15)

[H+] [HCO
3
-] = Kc pCO

2
(16)

[H+] [CO
3
--] = K

3
[HCO

3
-] (17)

8) Equazione polinomiale di 4° grado con  soluzione per
[H+] secondo l’approccio di Stewart: (18)
[H+]4+[H+]3([SID]+Ka)+[H+]2{Ka([SID]-[A

TOT
])-K’w-

KcpCO
2
}-[H+]{(Ka(K’w+KcpCO

2
)-

K
3
KcpCO

2
}KaK

3
KcpCO

2
=0  

Risolvendo per [H+]: a[H+]4+b[H+]3+c[H+]2-d[H+]-e = 0
a=1; b=[SID]+Ka; c=Ka([SID]–[A

TOT
])–K’w–(KcpCO

2
);

d=KaK’w + (KcpCO
2
)–(K

3
KcpCO

2
); e=KaK

3
Kc pCO

2

9) Soluzione per [H+] secondo l’approccio di Stewart sem-
plificato:
pH = log 2SID/[(K

1
SpCO2+KaA

TOT
-

KaSID)+√(K1SpCO2+KaSID+KaA
TOT

)2-4Ka2SIDA
TOT

] (19) 
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