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L ’ Associazione Conferenza Permanente dei Presidenti dei Corsi di Laurea Magistrale in Medicina e Chi-
rurgia (CPPCLMM&C, presidenti-medicina.it) in questi anni si è proposta due obiettivi strettamen-
te interconnessi: da un lato garantire, nel rispetto dell ’ autonomia delle singole sedi, una formazione 
omogenea a livello nazionale dei futuri medici – con competenze capaci di rispondere ai bisogni di una 
società moderna – e del Sistema sanitario nazionale, attraverso un percorso educativo coerente con 
l ’ ordinamento nazionale e le regole europee della formazione sanitaria in medicina; dall ’ altro la tra-
sformazione graduale, sul piano pedagogico, dei programmi di insegnamento in veri obiettivi di ap-
prendimento, introducendo il concetto di obiettivo educativo specifico, inteso come «ciò che studenti 
e studentesse devono diventare capaci di realizzare grazie all ’ apporto del corso» e non solo come ciò 
che i docenti devono insegnare.

Questi due obiettivi si sono concretizzati, tra l ’ altro, con la creazione di un core curriculum nazionale, 
che costituisce un articolato progetto formativo di caratura internazionale, finalizzato all ’ acquisizione di 
criteri scientifici e metodologici nell ’ ambito di una logica interdisciplinare e che si riferisce, solo per cita-
re i riferimenti principali: alle relazioni tra metodo scientifico e clinica, alla medicina basata sulle eviden-
ze come strumento base della formazione, alle prove di efficacia dei trattamenti e ai loro correlati fisio-
patologici. Il core curriculum, a sua volta, è formato da Unità Didattiche Elementari (UDE), che indicano 
che cosa gli studenti e le studentesse debbano dimostrare di aver appreso e quindi di sapere e saper fare.

Le UDE creano una rete di relazioni tra gli obiettivi di apprendimento in cui non esistono più materie 
o discipline di base vere e proprie, ma solo materie precliniche che preparano alle discipline cliniche in 
una visione moderna del percorso di formazione del medico, e in cui tutti gli elementi costituiscono un 
sistema unitario. Da qui l ’ importanza di evidenziare in un libro di testo non solo gli obiettivi educativi 
specifici, cioè le UDE proprie della materia, ma anche le connessioni con le altre unità didattiche precli-
niche e cliniche che necessariamente dovranno utilizzare i concetti e i principi che da esse discendono.

Questo testo di Chimica medica e propedeutica biochimica, che comprende numerose applicazioni cli-
niche ampliate nella terza edizione, dimostra, per la prima volta, che è possibile adottare quest’approccio 
in perfetta coerenza con l’attività della Conferenza, che con strumenti pionieristici come il Progress Test 
e la Site Visit aveva monitorato la progressione dell’apprendimento studentesco prima dell’introduzio-
ne dei protocolli ANVUR, consolidando un sistema di valutazione della qualità solido e all’avanguardia.

Il nuovo sistema di selezione per l’accesso al Corso di laurea in Medicina e Chirurgia rende ancora 
più importante caratterizzare le materie di base come precliniche.

Come Presidente dell’Associazione Conferenza mi complimento con Tiziana Bellini per quest’opera e 
invito la Conferenza e i suoi componenti a prendere questo come modello per futuri testi.

Andrea Lenzi
Presidente dell ’ Associazione Conferenza Permanente dei 

Presidenti dei Corsi di Laurea Magistrale in Medicina e Chirurgia

Presidente del Consiglio Nazionale delle Ricerche

Professore Emerito di Endocrinologia 
 Sapienza Università di Roma

Presentazione
di Andrea Lenzi 



La trasmissione del sapere è, tra i molteplici doveri che impegnano ciascuna generazione nei confronti 
delle successive, uno tra i compiti più alti e difficili da assolvere. L’impegno sul versante della didatti-
ca, specie universitaria, e, a maggior ragione, all’interno del Corso di laurea in Medicina e Chirurgia, 
non può limitarsi alla disseminazione di mere conoscenze teoriche, ma deve saper veicolare, insieme a 
esse, la capacità di applicare le cognizioni acquisite in un contesto così delicato quale la cura delle per-
sone assistite. In questo senso, è essenziale che i futuri medici, sin dall’inizio dei loro studi, acquisisca-
no una chiara consapevolezza dei nessi che collegano le conoscenze di base ai successivi sviluppi di ca-
rattere clinico.

È proprio in questa prospettiva che si colloca il lavoro di Tiziana Bellini, la cui lunga esperienza come 
Coordinatrice del Corso di laurea in Medicina e Chirurgia dell’Università di Ferrara si riflette in una vi-
sione particolarmente lucida e sistematica del percorso formativo del medico. Nel corso del tempo, tale 
esperienza si è tradotta, attraverso una dedizione costante, nell’introduzione di numerose innovazioni 
didattiche, sempre coerenti con l’evoluzione della normativa nazionale ed europea e con le più aggior-
nate indicazioni in materia di qualità della formazione.

Da alcuni anni, inoltre, il Corso di laurea in Medicina e Chirurgia, per la sua intrinseca complessità e 
la sua rilevanza strategica, è al centro di un processo di riforma su scala nazionale che lo rende, al tempo 
stesso, un ambito particolarmente esigente e un terreno privilegiato di sperimentazione.

Il contributo offerto da questo volume, giunto alla sua terza edizione, si inserisce pienamente in que-
sto quadro e si distingue per un’impostazione che può, a buon diritto, definirsi innovativa. Da una par-
te, esso delinea con precisione i contenuti della disciplina, evidenziandone con chiarezza le connessio-
ni con gli insegnamenti successivi; dall’altra, recepisce e sviluppa le indicazioni del core curriculum della 
formazione medica, traducendole in un impianto coerente e orientato agli obiettivi di apprendimento. 
Non meno rilevante è l’attenzione dedicata agli strumenti di progettazione didattica, con particolare ri-
ferimento alla costruzione del syllabus, in un’ottica di piena trasparenza e di riconoscimento della cen-
tralità di studenti e studentesse.

Si tratta, in definitiva, di un testo esemplare, perché non si limita a coniugare rigore scientifico, chia-
rezza espositiva e consapevolezza pedagogica, ma testimonia l’autentica dedizione e passione per l’inse-
gnamento universitario della sua autrice.

Evelina Lamma 
già Coordinatrice del Presidio di Qualità 

e già Prorettrice Vicaria  
dell’Università degli Studi di Ferrara

Paolo Tanganelli 
già Prorettore alla Didattica  

e Coordinatore del Nucleo di Valutazione  
dell’Università degli Studi di Ferrara

Presentazione
di Evelina Lamma e Paolo Tanganelli



Il graduale processo di riforme che ha investito le  università italiane, e in particolare il Corso di lau-
rea in Medicina e Chirurgia, ha portato a una sempre maggiore attenzione nei confronti di studenti e 
studentesse e delle dinamiche di apprendimento. 

L ’ insegnamento di Chimica e propedeutica biochimica si colloca al primo anno del corso di studi 
medici e deve far fronte a esigenze specifiche. Studenti e studentesse sono al loro primo approccio con 
un metodo di studio nuovo, che non può essere mutuato dalla precedente esperienza scolastica. Inol-
tre, la popolazione studentesca è molto eterogenea per formazione e la Chimica è una materia presente 
in maniera molto differenziata, e talvolta trascurata, nella maggior parte dei corsi di studio della scuola 
secondaria. Infine, questa materia può apparire come un insieme di elementi dogmatici, oggetto di un 
apprendimento mnemonico e avulso da ogni contesto.

La nuova modalità di accesso al Corso di laurea in Medicina e Chirurgia introdotta per la prima vol-
ta nel 2025 con il Decreto legislativo n. 71/2025 e chiamata “semestre aperto”, o anche “semestre fil-
tro”, che sostituisce il tradizionale test d’ingresso a numero chiuso, consente a tutti gli aspiranti medici 
di iscriversi liberamente al primo semestre, prevedendo però una selezione meritocratica al termine di 
questo percorso. Questa selezione avviene tramite il superamento di tre esami universitari, tra cui Chi-
mica e propedeutica biochimica. 

Il percorso di studi introdotto dal semestre aperto permette pertanto a studenti e studentesse di fre-
quentare insegnamenti che fanno parte da sempre del Corso di laurea in Medicina e Chirurgia (come 
anche di Odontoiatria e protesi dentaria e Medicina veterinaria) prima della selezione definitiva, aiu-
tandoli così a capire se la loro scelta è appropriata.

A fronte di questo nuovo percorso diventa pertanto ancora più necessario che la Chimica e prope-
deutica biochimica sia realmente medica, che dia fin dall ’ inizio il senso dello studio di una materia pre-
clinica di base. Per questo motivo devono essere chiare le correlazioni con le altre discipline mediche, 
in una prospettiva longitudinale che proietti le conoscenze acquisite al primo anno nei contesti clinico-
applicativi che saranno oggetto di studio negli anni successivi, fino al sesto.

L ’ Associazione Conferenza Permanente dei Presidenti dei Corsi di Laurea Magistrale in Medicina e 
Chirurgia da molti anni ribadisce la necessità che l ’ integrazione didattica interdisciplinare si affermi 
sempre più, affinché le scienze di base precliniche siano realmente integrate con le scienze cliniche. In 
tal modo già dal primo anno di studi è possibile iniziare a intravedere dove e come si possono applica-
re i contenuti delle scienze precliniche, per appropriarsi di quelle conoscenze di base che sono il fonda-
mento della medicina scientifica. 

La Conferenza ha inoltre approvato un core curriculum comune da intendersi come l ’ insieme degli 
obiettivi formativi essenziali che devono essere previsti in tutti i Corsi di laurea in Medicina e Chirur-
gia. Questo core curriculum è articolato in Unità Didattiche Elementari (UDE), le quali rappresentano 
le “particelle” che nel loro insieme costituiscono il sapere dei futuri medici.

Queste indicazioni vengono riportate in questa terza edizione all ’ inizio di ogni capitolo, accessibili 
come approfondimento nella forma digitale per unire efficienza operativa, riduzione dei costi e soste-
nibilità ambientale.

Lo scopo di questo testo vuole essere quello di far conoscere con rigore e semplicità la chimica vera-
mente utile per lo studio della Medicina, portandolo alla comprensione dei fenomeni che stanno alla 
base delle malattie, della loro cura e prevenzione, evidenziando con esempi le applicazioni cliniche. Que-
sto libro si propone di dare una chiave di lettura della Chimica della vita, collegata a molte altre discipli-
ne clinico-mediche, nell’ottica di una visione di aggiornamento continuo.

Desidero ricordare, infine, che tutte le discipline di questo affascinante corso di studi hanno lo stes-
so obiettivo: insegnare ad apprendere e fare ricerca per curare le persone e prendersi cura di loro. 

Tiziana Bellini

Prefazione
di Tiziana Bellini



I 20 capitoli di questo libro trattano argomenti integrati tra loro e sono stati suddivisi in tre parti, per 
permettere una migliore fruizione dei contenuti: Chimica generale medica, Chimica organica e Prope-
deutica biochimica.

L’obiettivo principale del testo è quello di sviluppare la conoscenza della Chimica con uno standard 
adeguato a un moderno curriculum di studi medici, che tenga conto sia delle indicazioni previste dal syl-
labus ministeriale per il semestre aperto di Medicina, sia delle raccomandazioni della Conferenza Per-
manente dei Presidenti dei Corsi di Laurea Magistrale in Medicina e Chirurgia. In particolare, il testo si 
propone di:

•	 descrivere le leggi fondamentali della materia e delle sue trasformazioni;
•	 fornire una chiave di lettura molecolare di strutture e di fenomeni biologici;
•	 illustrare le basi metodologiche di alcune analisi chimico-cliniche;
•	 permettere i collegamenti con le discipline cliniche.
A questo fine, l’intero libro è articolato secondo:

•	 le Unità Didattiche previste dal syllabus ministeriale suddivise per argomenti e segnalate da scritte 
bianche su fondino blu a lato del testo; 

•	 le Unità Didattiche Elementari (UDE), in digitale, consultabili con l’app laZ Guarda! scansionando 
l’icona nell’intestazione di ogni capitolo, specifiche per gli obiettivi didattici della Chimica medica. 
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Gli acidi sono noti fin dall’antichità in quanto il sa-
pore “acido” è uno dei quattro sapori fondamen-
tali che il senso del gusto permette di distinguere. 

La parola acido deriva dal latino acetum (aceto). 
Col tempo, però, il termine si è esteso a tutte le 
sostanze che hanno un sapore acidulo. Base o al-
cali deriva invece dall’arabo al kali (la cenere delle 
piante) e designa sostanze in grado di neutraliz-
zare gli acidi e, generalmente, dotate di un sapore 
amaro.

Nel 1664, nel suo trattato Experiments and Con-
siderations Touching Colours, il chimico inglese 
Robert Boyle osservò che una delle proprietà degli 
acidi era quella di colorare di rosso il tornasole, un 
colorante estratto da alcuni licheni, mentre altre 
sostanze presenti nella cenere, dette basi, ne muta-
vano il colore in blu ed erano in grado di annullare 
le proprietà degli acidi (Figura 9.1).

Da queste prime osservazioni sperimentali de-
riva la primissima classificazione di acidi e basi, 
fondata sulla capacità di queste sostanze di modi-
ficare il colore di pigmenti vegetali quale il torna-
sole, senza che fosse data, però, alcuna spiegazione 
scientifica a tale fenomeno.

9.1 Teoria di Arrhenius
Il primo a formulare una teoria completa su acidi e 
basi fu il chimico svedese Svante August Arrhenius, 
nella seconda metà dell’Ottocento. Per Arrhenius 
un acido generico (HA) è un composto in grado di 
dissociarsi in acqua, rilasciando idrogenioni o ioni 
H+ secondo la reazione:

HA → A− + H+

Una base generica (BOH), invece, è un compo-
sto in grado di dissociarsi, in soluzione acquosa, 
rilasciando ossidrilioni o ioni OH− secondo la 
reazione:

BOH → B+ + OH−

Poiché queste reazioni di dissociazione sono – al-
meno teoricamente – reversibili, applicando la 
legge di azione di massa (paragrafo 8.5) si ottiene 
una costante di equilibrio che nel caso di un acido 

Figura 9.1 Il tornasole (litmus) colora in rosso una so-
stanza acida e in blu una sostanza basica.
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si chiama costante di dissociazione dell’acido Ka, 
data da:

[HA]
[A ][H ]Ka

–

=
+

 

e nel caso di una base si chiama costante di disso-
ciazione della base Kb, data da:

[BOH]
[B ][OH ]Kb

–

=
+

Dall’unione di un acido e di una base si ottiene un 
sale e acqua:

 HA + BOH → B+A− + H2O

La teoria di Arrhenius ha permesso di interpretare 
numerosi fenomeni legati ad acidi e basi e di deter-
minare i valori delle loro costanti di dissociazione. 
Tuttavia, lo sviluppo della teoria atomica, con una 
conoscenza più approfondita della struttura dell’a-
tomo e dei legami chimici, ha reso necessaria la for-
mulazione di nuove teorie, più aderenti alla realtà.

9.2 �Teoria di Brønsted  
e Lowry

Nel 1923, due scienziati, Thomas Martin Lowry a 
Cambridge e Johannes Nicolaus Brønsted a Cope-
naghen, arrivarono contemporaneamente e separa-
tamente a formulare una nuova importante teoria 
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sugli acidi e sulle basi. Un punto importante della 
teoria di Brønsted-Lowry è l’osservazione che H+ 
altro non è che un protone il quale, per le sue di-
mensioni piccolissime, deve necessariamente es-
sere legato ad altri atomi. 

La conseguenza è modesta per quanto riguarda 
la definizione di acido, mentre è molto rilevante 
per la definizione di base. Infatti, secondo la teo-
ria di Brønsted-Lowry, si definisce:

•	 acido un composto in grado di rilasciare ioni 
H+ in presenza di un altro composto in grado 
di accettarli;

•	 base un composto in grado di accettare e quindi 
legare ioni H+.

Secondo queste definizioni indicheremo l’acido 
con la formula generica HA, come nel paragrafo 
precedente, mentre indicheremo la base con la for-
mula generica B: in cui i due punti (:) accanto alla 
B indicano una coppia di elettroni non impegnati, 
che sono indispensabili per legare H+ che non ha 
elettroni:

HA + B: → A− + BH+

La reazione è reversibile e, se riscritta da destra 
verso sinistra, diventa:

A− + BH+ → HA + B:

In questa reazione BH+ cede il protone, quindi è l’a-
cido, mentre A− lega il protone, quindi è una base. 
Diremo allora che A− è la base coniugata di AH, 
mentre BH+ è l’acido coniugato di B:.

A ogni acido corrisponde una base coniugata, a 
ogni base corrisponde un acido coniugato.

Da quanto esposto è evidente che il definire un 
composto acido o base dipende essenzialmente dal 
senso in cui noi osserviamo la reazione, perché i 
due concetti sono sempre indissolubilmente legati.

Come può dunque un composto comportarsi da 
acido se esso è l’unico composto presente in una 
soluzione acquosa? La risposta è semplice: sarà l’ac-
qua ad agire da base. 

L’acqua, quindi, non solo agisce come solvente, 
ma interviene direttamente nella reazione chimica:

HA + H2O → H3O+ + A−

e in soluzione non vi saranno ioni H+, bensì ioni 
H3O+ (idrogenioni). Analogamente, per una base 
l’acqua fornirà i protoni, cioè si comporterà da 
acido:

B: + H2O → BH+ + OH−

Esempi di coppie di acido e base coniugati sono 
dati dalla Figura 9.2, in cui l’acqua si comporta 
come base coniugata o come acido coniugato a se-
conda che si trovi in presenza di un acido o di una 
base.

Nella teoria di Arrhenius le basi sono gli idros-
sidi BOH. Come possono essere spiegate le pro-
prietà basiche di questi composti con la teoria di 
Brønsted-Lowry? Semplicemente, in soluzione gli 
idrossidi si dissociano in uno ione positivo B+, che 
non è né acido né basico, e in OH−, che è la vera 
base in quanto può accettare idrogenioni formando 
acqua.

Tre sono le differenze principali tra la teoria di 
Brønsted-Lowry e quella di Arrhenius:

•	 la prima, come già ricordato, è che lo ione H+ 
non può esistere libero: in soluzione acquosa 
esso sarà sempre legato all’acqua formando lo 
ione H3O+, detto comunemente idrogenione, 
anche se il nome ufficiale dovrebbe essere ca-
tione ossonio; 

•	 la seconda differenza, più rilevante dal punto 
di vista pratico, è che un acido può essere tale 
solo in presenza di una base, mentre nella teo-
ria di Arrhenius gli acidi in presenza di basi re-
agivano formando un sale, con la conseguente 
scomparsa sia dell’acido sia della base;

•	 la terza differenza è che a ogni acido corri-
sponde una base coniugata, quindi i due con-
cetti, acido e base, non sono più antitetici ma 
sono, per così dire, due facce di una sola meda-
glia. Come vedremo, quindi, un’unica costante 
di dissociazione permette di conoscere sia il 
comportamento di un acido sia quello della sua 
base coniugata.

9.3 Teoria di Lewis
Secondo la teoria di Arrhenius un acido è una spe-
cie che produce H+ in acqua, mentre una base in 
acqua produce OH−. Invece, per la teoria di Brøn-
sted-Lowry un acido è una specie che dona un pro-
tone (H+), mentre la base è una specie in grado di 
accettare un protone. Il chimico americano Gil-
bert N. Lewis nel 1923 propose una teoria più ge-
nerale rispetto a quelle proposte da Arrhenius e 
Brønsted-Lowry per descrivere gli acidi e le basi. 
Egli prese come riferimento il movimento dei dop-
pietti di elettroni negli equilibri acido-base. Sulla 
base delle sue considerazioni:

Figura 9.2 Esempi di coppie acido-base coniugati.

HCI

Acido AcidoBase Base

+ H2O CI– + H3O+

NH3

Acido BaseBase Acido

+ H2O NH4
+ + OH–
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•	 un acido di Lewis è un accettore di coppie di 
elettroni;

•	 una base di Lewis è un donatore di coppie di 
elettroni.

Secondo questa definizione, sono acidi le specie 
chimiche che hanno un orbitale libero in grado di 
accettare coppie di elettroni. Le basi di Lewis, vice-
versa, sono in grado di condividere coppie di elet-
troni con gli acidi di Lewis. Il legame che si forma è 
chiamato covalente coordinato ed è dovuto quindi 
a elettroni che provengono da un solo atomo, per-
tanto viene detto anche legame covalente dativo.

Secondo questa teoria, il protone (H+) è un acido 
di Lewis perché ha un orbitale libero e può accet-
tare una coppia di elettroni. Viceversa, lo ione 
idrossido (OH−) è una base di Lewis perché può 
donare un doppietto di elettroni. Si noti una diffe-
renza sostanziale tra le teorie: per quelle di Arrhe-
nius e Brønsted-Lowry è un acido la specie che 
produce/dona un protone, per quella di Lewis il 
protone è un acido.

Questa definizione più generale fa rientrare nella 
definizione di acidi e basi anche sostanze che non 
lo sono per le altre teorie. Un esempio sono gli ioni 
metallici. Per esempio, il Fe2+, l’Ag+ e il Cu2+ sono 
considerati acidi in quanto possono accettare elet-
troni da specie basiche.

Un esempio è la reazione tra l’ammoniaca (NH₃), 
base di Lewis in quanto l’atomo di azoto ha un dop-
pietto disponibile alla condivisione, e lo ione H+, 
acido di Lewis. Il legame che si forma è rappresen-
tabile con una freccia (in rosso nella figura):

N + H+     ⟶

H

H
H N

H

H
H ⟶ +H

+
⟶ NH4

+

Un altro esempio è dato dalla reazione tra BF3, 
acido di Lewis in quanto ha un orbitale vuoto 
nell’atomo di boro, ed NH3, che si può rappresen-
tare in questo modo:

N

H

H

H ⟶ B

F

F

F ⟶ N

H

H

H

B

F

F

F

9.4 Dissociazione dell’acqua
L’acqua è in grado di accettare e cedere protoni (au-
toprotolisi) ed esiste un equilibrio:

" H O OH+2H O2 3# +

a cui possiamo applicare la legge di azione di massa; 
a 25 °C si verifica che il valore della costante di 
equilibrio è:

H O
H O OH

,K 3 2 10
2

2
3 18

eq

–
–$= =

+6
6
6@
@
@
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Come si nota dal valore della costante1, l’equili-
brio di dissociazione dell’acqua è molto spostato 
verso sinistra, cioè la quantità di acqua indissociata 
presente all’equilibrio è enormemente più grande 
dell’acqua dissociata. Il valore ottenuto così basso 
della costante di equilibrio ci consente di fare una 
comoda approssimazione, cioè che la concentra-
zione dell’acqua indissociata all’equilibrio sia 
circa uguale alla concentrazione dell’acqua totale; 
anche se questo non è esatto, perché una piccolis-
sima frazione dell’acqua presente si è dissociata, la 
differenza è talmente piccola che l’errore introdotto 
da questa approssimazione è trascurabile.

Con questa approssimazione, quindi, la concen-
trazione dell’acqua viene considerata costante, e, 
dato che la concentrazione dell’acqua totale è sem-
pre la stessa, cioè pari a 55,5 M, il suo valore può 
essere inglobato nella costante di equilibrio. 

L’espressione della legge di azione di massa per 
la dissociazione dell’acqua può essere pertanto così 
trasformata:

Keq [H2O]2 = [H3O+] [OH−]

Poiché la concentrazione dell’acqua è costante, il 
prodotto 

Keq [H2O]2 = 3,2 · 10−18 · (55,5)2

è anch’esso una costante che viene indicata con il 
simbolo Kw, e l’espressione dell’equilibrio di disso-
ciazione dell’acqua diventa:

Kw = [H3O+] [OH−] = 1,0 · 10−14

La costante Kw è detta costante del prodotto io-
nico dell’acqua e il suo valore, come risulta dai cal-
coli sopra riportati, è 1,0 · 10−14 a 25 °C.

La Kw, come tutte le costanti di equilibrio, varia 
con la temperatura, ma questa variazione, nel ri-
stretto intervallo di temperature di interesse per i 
sistemi biologici, è trascurabile.

Questa relazione rappresenta un equilibrio sem-
pre presente nell’acqua e dovrà essere sempre ri-
spettata. Se all’acqua aggiungiamo un acido, esso 
cede ioni H+ all’acqua formando ioni H3O+, la cui 
concentrazione aumenterà, e di conseguenza dovrà 
diminuire la concentrazione degli OH− per mante-
nere costante il valore del prodotto ionico.

In modo analogo l’aggiunta di basi, che sottrag-
gono ioni H+ all’acqua, farà aumentare gli OH− e 
di conseguenza dovrà diminuire la concentrazione 
degli H3O+ per mantenere sempre costante il va-
lore del prodotto ionico. Da queste considerazioni 
derivano alcune importanti definizioni: 

1	 In alcuni testi viene riportato come costante di equi-
librio per la dissociazione dell’acqua il valore 1,8 · 10−16. 
Questo valore non tiene conto che secondo la teoria di 
Brønsted-Lowry due molecole di acqua partecipano alla 
reazione, per cui al denominatore la concentrazione 
dell’acqua è elevata al quadrato e il valore corretto della 
costante è 3,2 · 10−18.
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•	 se in una soluzione la concentrazione di H3O+ 
è maggiore della concentrazione di OH−, la so-
luzione si dice acida;

•	 se la concentrazione di OH− è maggiore della 
concentrazione di H3O+, la soluzione si dice 
basica; 

•	 se H3O+ e OH− hanno la stessa concentrazione, 
la soluzione si dice neutra.

9.4.1 pH
Dato che le variazioni di concentrazione di idro-
genioni e ossidrilioni sono spesso molto grandi 
(pari a vari ordini di grandezza), risulta più pra-
tico esprimere tali variazioni per mezzo di una scala 
più “compatta”: la scala logaritmica in base 10. In 
questo modo una variazione di 10 volte della con-
centrazione provocherà un aumento (o una dimi-
nuzione) di una unità in scala logaritmica. Inoltre, 
le concentrazioni sono in pratica sempre minori di 
1, quindi, per non usare potenze di 10 con espo-
nenti negativi, è opportuno utilizzare il logaritmo 
con il segno cambiato. 

Si definisce quindi pH il logaritmo negativo, 
in base 10, della concentrazione degli ioni H3O+:

pH = −log[H3O+]

ovvero il logaritmo del reciproco della concentra-
zione di idrogenioni:

log 1pH H O3
= +6 @

Si noti che il simbolo “p” indica sempre il loga-
ritmo in base 10 cambiato di segno.

Analogamente, si definisce pOH il logaritmo ne-
gativo, in base 10, della concentrazione di OH−:

pOH = −log [OH−]

In una soluzione neutra, la concentrazione degli 
idrogenioni è uguale a quella degli ossidrilioni, 
quindi dovremo avere:

[H3O+] = [OH−] = 10−7

SYLLABUS UD4
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Infatti 10−7 · 10−7 = 10−14, che corrisponde al valore 
di Kw. Dato che per indicare la concentrazione de-
gli idrogenioni è prassi utilizzare il pH, anziché la 
concentrazione molare, indicando con pKw il loga-
ritmo negativo del prodotto ionico dell’acqua pos-
siamo scrivere la relazione2:

pH + pOH = pKw = 14

e nell’acqua pura pH = pOH = 7. Una soluzione 
neutra avrà quindi un pH = 7. 

In una soluzione acida (H3O+ > OH−) la con-
centrazione di H3O+ sarà maggiore di 10−7, quindi 
si avrà un pH < 7. Per esempio, se in una soluzione 
si aggiunge acido fino ad avere una concentrazione 
di idrogenioni 10−5, il pH sarà 5.

In una soluzione basica (H3O+ < OH−) la con-
centrazione di H3O+ sarà minore di 10−7, quindi si 
avrà un pH > 7 (Figura 9.3).

Poiché in una soluzione acquosa è sempre valida 
la relazione pH + pOH = 14, conoscendo il pOH 
si ottiene immediatamente il pH dalla differenza 
14 – pOH. Analogamente, è possibile calcolare il 
pOH conoscendo il pH. 

La variazione di un’unità di pH comporta una 
variazione di dieci volte la concentrazione di idro-
genioni (Tabella 9.1).

9.5 Costanti di dissociazione
Si consideri la reazione in acqua di un acido ge-
nerico HA:

HA + H2O ⇄ H3O+ + A−

Applicando la legge di azione di massa si ottiene:

HA H O
A H O

K
2

3
eq

–

=
+6

6
6
6
@
@ @

@

2	 Si ricordi la proprietà per cui il logaritmo del prodotto di 
due numeri è uguale alla somma dei logaritmi dei due nu-
meri stessi.

Figura 9.3 Intervallo dei 
valori di pH nelle soluzio-
ni acide e basiche.

0
pH

pOH

1 2 3 4 5 6 7

Basicità crescente

SOLUZIONI ACIDE

SOLUZIONI BASICHE

Acidità crescente

8 9 10 11 12 13 14

14 13 12 11 10 9 8 7 6 5 4 3 2 1 0

Tabella 9.1  Tabella di conversione tra le concentrazioni molari degli idrogenioni e i relativi valori di pH. 

[H3O+] 100 10–1 10–2 10–3 10–4 10–5 10–6 10–7

pH 0 1 2 3 4 5 6 7

[H3O+] 10–8 10–9 10–10 10–11 10–12 10–13 10–14

pH 8 9 10 11 12 13 14
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Questa equazione differisce da quella riportata se-
condo il modello di Arrhenius solo per la presenza 
al denominatore della concentrazione dell’acqua; 
tuttavia questa concentrazione può essere consi-
derata una costante, come già visto nel caso del 
prodotto ionico dell’acqua riportato nel precedente 
paragrafo. 

Se la concentrazione dell’acqua è costante, può 
essere inglobata nella costante di equilibrio della 
reazione:

H O HA
A H O

K K2
3

eq

–

a= =
+

6 6
6
6@ @
@
@

Il prodotto Keq[H2O] altro non è che la Ka, la co-
stante di dissociazione di un acido prevista dalla 
teoria di Arrhenius, con la sola differenza che al po-
sto della concentrazione di H+ si utilizza più cor-
rettamente la concentrazione di H3O+.

Analogamente, per una base generica avremo 
la reazione:

B: + H2O ⇄ BH+ + OH−

Applicando la legge di azione di massa si ottiene:

B: H O
BH OH

K
2

eq

–

=
+6

6 6
6

@
@

@
@

Anche in questo caso è possibile considerare la 
concentrazione dell’acqua una costante e pertanto 
inglobarla nella costante di equilibrio; si ottiene 
così un’espressione sovrapponibile alla Kb della 
teoria di Arrhenius, la costante di dissociazione 
di una base:

H O B:
BH OH

K K2eq

–

b= =
+

6 6
6
6@ @
@
@

Bisogna notare che le specie che compaiono in que-
sta espressione della Kb sono B:, la base, e BH+, l’a-
cido coniugato, anziché BOH, la base, e B+, la base 
dissociata della teoria di Arrhenius. Tuttavia, dato 
che quello che conta è la concentrazione di OH− 
all’equilibrio, il valore della Kb è identico in en-
trambe le teorie, e anche se con la teoria di Brøn-
sted non si ha una dissociazione, la Kb continua a 
essere impropriamente chiamata costante di dis-
sociazione della base.

Consideriamo nuovamente un acido generico 
HA in acqua:

HA + H2O ⇄ H3O+ + A−

L’acido si dissocia cedendo uno ione H+ all’acqua e 
si trasforma nella sua base coniugata A−.

Si consideri ora il comportamento in acqua di 
una base, ma utilizzando la base coniugata di HA:

A− + H2O ⇄ HA+ OH−

La base A− strappa un H+ all’acqua formando l’a-
cido HA e avrà una costante di dissociazione:

HA
A H O

K 3
a

–

=
+6

6
6@
@
@

In entrambe le espressioni compaiono HA e A−; 
moltiplicando Ka per Kb e semplificando, si ottiene:

HA
A H O

A
HA OH

H O OH

K K

K

3

3

a b

–

–

–

–
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= =

+

+6

6
6
6

6

6
6
6@

@
@
@

@

@
@
@

cioè:
KaKb = Kw

Possiamo quindi concludere che il prodotto tra la 
costante di dissociazione di un acido e la costante 
di dissociazione della sua base coniugata è uguale 
al prodotto ionico dell’acqua.

In pratica, conoscendo la Kb è immediatamente 
possibile conoscere il valore della Ka dell’acido co-
niugato, e viceversa.

9.5.1 Acidi forti e acidi deboli
La forza di un acido ci indica la tendenza dell’a-
cido a cedere il suo protone. In generale si consi-
dera forte un acido che ha una costante di disso-
ciazione acida (Ka) maggiore di 10−2 (Tabella 9.2). 
Le costanti di dissociazione degli acidi forti, anche 
se sono state misurate, non vengono utilizzate pra-
ticamente. In soluzione diluita, questi acidi sono 
completamente dissociati. Definiamo invece acido 
debole un acido che, anche in soluzione diluita, 
non è completamente dissociato (Tabella 9.3). 

Ma da cosa dipende la forza di un acido? In al-
tri termini, quali sono i fattori che determinano il 
valore della costante Ka? 

La costante di dissociazione degli acidi, come 
tutte le costanti di equilibro, è correlata alla diffe-

SYLLABUS UD4

Costanti di 
dissociazione, Ka e Kb 

Acidi e basi forti, acidi 
e basi deboli

Forza relativa di un 
acido e di una base

Tabella 9.2  Acidi forti.

Nome Formula

Acido cloridrico HCl

Acido bromidrico HBr

Acido iodidrico HI

Acido perclorico HClO4

Acido nitrico HNO3

Tabella 9.3  Acidi deboli.

Nome Formula Ka (a 25 °C) Kb (a 25 
°C)

Acido fluoridrico HF 3,5 ∙ 10–4 2,8 ∙ 10–11

Acido acetilsalicilico CH3COOC6H4COOH 3,4 ∙ 10–4 2,9 ∙ 10–11

Acido formico HCOOH 1,8 ∙ 10–4 5,6 ∙ 10–11

Acido lattico CH3CHOHCOOH 8,4 ∙ 10–4 1,2 ∙ 10–11

Acido benzoico C6H5COOH 6,5 ∙ 10–5 1,5 ∙ 10–10

Acido acetico CH3COOH 1,8 ∙ 10–5 5,6 ∙ 10–10

Acido cianidrico HCN 4,9 ∙ 10–10 2,0 ∙ 10–5

Ione ammonio NH4
+ 5,6 ∙ 10–10 1,8 ∙ 10–5
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Se il sale è l’unico composto in soluzione, per ogni 
mole di AB che passa in soluzione si ottiene una 
mole di An+ e una mole di Bn–, cioè [An+] = [Bn–]; in 
questo caso la solubilità s si calcola con l’equazione3:

Ks ps=

Si noti che questa relazione vale solo per sali di for-
mula AB, nei quali cioè sia presente un catione per 
ogni anione, e a condizione che in soluzione non 
siano presenti sostanze che alterano le concentra-
zioni di tali ioni. Se in soluzione sono presenti al-
tre sostanze che alterano la concentrazione di An+ 
o di Bn–, la relazione [An+] = [Bn–] non sarà più va-
lida, ma il prodotto [An+] [Bn–] dovrà sempre es-
sere uguale a Kps e la solubilità del sale AB varierà. 

In generale, i principali fattori che possono in-
fluenzare la solubilità di un sale sono il pH della 
soluzione e l’effetto dello ione comune. A titolo di 
esempio, consideriamo un sale poco solubile, il car-
bonato di bario (BaCO3), che in soluzione sarà pre-
sente sotto forma di ioni Ba2+ e CO3

2-:

BaCO3(s) ⇄ Ba2(aq)+  + CO3
2-

(aq)

Il prodotto di solubilità sarà quindi:

Kps = [Ba2+] [CO3
2-]

Esaminiamo gli effetti di ciascuno dei due fattori.

•	 pH della soluzione. In questo esempio, essendo 
CO3

2- lo ione che si ottiene per dissociazione 
dell’acido carbonico, la sua concentrazione sarà 
influenzata dal pH della soluzione. Se la soluzione 
è basica, CO3

2- rimane inalterato, mentre se la so-
luzione è acida, CO3

2-, essendo la base coniugata di 
un acido debole, legherà gli idrogenioni trasfor-
mandosi in bicarbonato e poi in CO2 e acqua. In 

3	 Non prenderemo in esame le relazioni matematiche che 
permettono il calcolo della solubilità per sali con formule 
più complesse.

SYLLABUS UD4

Solubilità e pH

Esempi di interesse 
biomedico: ossalato 
di calcio, fosfato di 
calcio, urato di sodio

SYLLABUS UD3

Effetto dello ione  
in comune

Esempi di equilibrio 
eterogeneo solido-
liquido (precipitazione 
di urati)

Esempi di rilevanza 
biomedica (calcoli 
renali)

questo modo lo ione CO3
2- viene sottratto dalla so-

luzione e, per il principio dell’equilibrio mobile, 
altro BaCO3 si scioglierà per rispettare l’equili-
brio definito dalla Kps. Quindi la solubilità del car-
bonato di bario è diversa a seconda del pH della 
soluzione, mentre il prodotto di solubilità, che è 
una costante di equilibrio, rimarrà sempre uguale.

•	 Effetto dello ione comune. Se alla soluzione 
satura di BaCO3 aggiungiamo un sale di bario 
molto solubile, come BaCl2, la concentrazione 
degli ioni Ba2+ aumenta: per il principio dell’e-
quilibrio mobile, l’equilibrio si sposta verso la 
forma indissociata di BaCO3, facendo aumentare 
la quantità di corpo di fondo. In questo modo, 
la diminuzione dello ione CO3

2- compensa l’au-
mento di ioni Ba2+ in modo che il prodotto di 
solubilità sia rispettato. La presenza di un sale 
molto solubile (nell’esempio, BaCl2) con uno ione 
in comune con il sale poco solubile fa diminuire 
la solubilità: questo fenomeno va sotto il nome 
di effetto dello ione comune. 

Vie di precipitazione dell’acido urico
Un esempio importante di interesse bio-
medico relativo all’interazione tra equili-
bri acido-base e prodotto di solubilità è 

quello dell’acido urico, prodotto terminale del ca-
tabolismo delle purine (Figura 9.5c). L’acido urico è 
un acido debole diprotico, con due costanti di dis-
sociazione: pKa1 circa 5,5 e pKa2 circa 10,3. Dato che 
pKa2 è molto lontana dal pH fisiologico, il suo com-
portamento in soluzione nelle condizioni fisiologi-
che urinarie è principalmente governato dalla pKa1.

La precipitazione delle specie derivate dall’acido 
urico è rilevante in due contesti fisiopatologici:

•	 precipitazione per effetto del pH (calcolosi 
urica): nei tubuli renali e nelle vie urinarie il pH 
può scendere a valori inferiori a 5,5. In questo 
caso, l’equilibrio di ionizzazione dell’acido urico 
si sposta fortemente verso la forma indissociata 
(acido urico libero). Questa specie chimica pre-
senta una solubilità estremamente bassa, in un 
intervallo di circa 90–100 mg/L a pH acido. Il su-
peramento di tale limite di saturazione porta alla 
precipitazione di cristalli di acido urico, base 
eziologica della nefrolitiasi urica;

•	 precipitazione per superamento del Kps 
(gotta): a pH fisiologico (7,4), circa il 99% 
dell’acido urico si trova in forma ionizzata 
come anione urato. In questo ambiente, il fattore 
limitante non è la solubilità dell’acido libero, 
ma il prodotto di solubilità del suo sale, l’urato 
monosodico (MSU), che in forma semplificata 
può essere espresso come: Kps = [Urato−][Na+]. 
Nel plasma e nel liquido sinoviale, l’elevata con-
centrazione di ioni Na+ (circa 140 mM) contribu-
isce a ridurre la solubilità dell’urato monosodico 
(per il principio dell’equilibrio mobile, l’aumento 
della concentrazione di Na+ favorisce lo sposta-
mento dell’equilibrio di dissoluzione verso la fase 
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Figura 9.5 (a) Calcoli di calcio. Formule di struttura dell’ossalato di calcio (b), dell’a-
cido urico (c) e della cistina (d).
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solida). In condizioni fisiologiche (pH circa 7,4, 
37 °C e concentrazione fisiologica di sodio ex-
tracellulare), la soglia di saturazione dell’MSU 
è circa 6,8 mg/dL (400–405 µmol/L). La solu-
bilità dell’MSU può diminuire ulteriormente in 
condizioni locali come una minore temperatura, 
tipica delle articolazioni periferiche. Per questo 
motivo, nei pazienti con iperuricemia si racco-
manda di mantenere il valore al di sotto di 6 mg/
dL. Quando la concentrazione di urato supera la 
soglia di saturazione dell’MSU, l’equilibrio etero-
geneo tra urato disciolto e fase cristallina si sposta 
verso la fase solida, provocando la deposizione 
di cristalli aghiformi di MSU nei tessuti periarti-
colari e l’insorgenza della condizione clinica co-
nosciuta come gotta. Tale condizione può essere 
ulteriormente aggravata dall’assunzione di cibi 
ricchi di purine (come le carni rosse) e da diure-
tici, che aumentano la concentrazione ematica 
di acido urico rendendo più probabile il supera-
mento della soglia di saturazione.   

Colica renale
Il compito dei reni è eliminare un grande 
numero di sostanze con il minor consumo 
possibile di acqua. Tra le varie sostanze da 

eliminare alcune sono poco solubili e possono rag-
giungere nelle urine concentrazioni superiori alla 
loro solubilità. In questo caso le sostanze precipi-
tano in forma cristallina formando dei depositi so-
lidi che vengono chiamati renella, se di piccole di-
mensioni, o calcoli, quando il precipitato si aggrega 
formando masse di maggiori dimensioni. In que-
sto caso compaiono i sintomi della calcolosi re-
nale o nefrolitiasi.

I principali costituenti dei calcoli renali sono sali 
di calcio, l’ossalato di calcio e il fosfato di calcio, 
mentre con minore frequenza sono presenti l’a-
cido urico, il fosfato di magnesio e ammonio e la 
cistina, un prodotto di ossidazione dell’amminoa-
cido cisteina (Figura 9.5a-d). 

Nel 90% dei casi, tuttavia, i calcoli urinari sono 
costituiti da ossalato di calcio, un sale insolubile 
dell’acido ossalico. L’acido ossalico è un compo-
sto tossico presente in molti vegetali della dieta, 
quali spinaci e cereali integrali, ed è il più forte tra 
gli acidi carbossilici (pKa1 = 1,25); per questo mo-
tivo la solubilità dell’ossalato di calcio non viene in-
fluenzata dal pH delle urine: 

CaC2O4(s) ⇄ C2O4
2-

(aq) + Ca( )
2
aq
+     (Kps =2,3 ∙ 10−9)

Il calcio forma un sale insolubile anche con lo ione 
fosfato, PO4

3− : Ca3(PO4)2.
Poiché lo ione PO4

3− deriva dalla terza dissocia-
zione dell’acido fosforico, il cui pKa è 12,44, la sua 
concentrazione, e quindi la solubilità del fosfato di 
calcio, dipende dal pH delle urine:

Ca3(PO4)2 ⇄ 3 Ca2+ + 2 PO4
3−

PO4
3− + H3O+ ⇄ HPO4

2- + H2O

Analogamente alla solubilità del fosfato di calcio, 
anche quella del fosfato di magnesio e ammonio (o 
struvite, NH4MgPO4 ∙ 6 H2O) dipende dalla concen-
trazione dello ione PO3

4
- e quindi dal pH del mezzo.

I calcoli renali sono distinguibili in calcoli cal-
carei (contenenti calcio), che sono radio-opachi, 
e calcoli non calcarei. I calcoli calcarei, ossalato di 
calcio o fosfato di calcio, possono essere causati da 
ipercalciuria, iperossaluria, iperparatiroidismo o da 
una sintesi di vitamina D3 troppo elevata. I calcoli 
di struvite sono causati da infezioni urinarie cro-
niche e ricorrenti. 

La colica renale generalmente è conseguente alla 
mobilizzazione di un calcolo renale e solitamente si 
manifesta con violento dolore alla regione lombare 
destra o sinistra, che si irradia al rispettivo fianco 
e quindi ai genitali; spesso è presente anche nau-
sea e vomito. È probabilmente uno degli eventi più 
dolorosi che possa capitare e colpisce senza preav-
viso, causando un dolore che spesso viene descritto 
come peggiore di quello del parto, di una frattura, 
di una ferita d’arma da fuoco, di un’ustione o di un 
dolore chirurgico.

Le coliche renali colpiscono circa 1,2 milioni di 
persone ogni anno e rappresentano circa l’1% delle 
cause di ricovero. I calcoli, che ne sono causa, sono 
un problema che può insorgere a qualsiasi livello 
del tratto urinario, ma principalmente si formano 
nel rene, con una frequenza che arriva al 12% per 
gli uomini, circa il doppio rispetto alle donne, e un 
picco di incidenza intorno ai 35 anni.

Tecniche diagnostiche
Per gli esami radiologici dell’apparato di-
gerente (Figura 9.6) è necessario utilizzare 
un mezzo di contrasto che, aumentando 

l’attenuazione dei raggi X (e per questo definito 
mezzo di contrasto “positivo”), renda possibile di-
stinguere tra zone anatomiche con densità simili, 
come sono per l’appunto quelle del tratto gastroin-
testinale. Il mezzo più comunemente impiegato è 
il solfato di bario (BaSO4), che, essendo insolubile 
nel mezzo acquoso dei liquidi biologici, non può 
essere assorbito dall’organismo e non può pertanto 
esercitare alcuna azione tossica. 

Figura 9.6 Radiografia 
dell’apparato digerente.
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Henderson-Hasselbalch è 37,4 mM, ma quella cal-
colata in base al principio dell’equilibrio mobile sa-
rebbe 27,9 mM, quindi cHCO3

- è superiore alla con-
centrazione normale di 24 mM e anche superiore a 
quella attesa dallo spostamento dell’equilibrio ge-
nerato dall’aumento del CO2. Pertanto BE = 9,5.

	⬛ Se in una persona l’EGA dà un valore di 
pCO2 = 30,4 mm e pH = 7,52, i valori calcolati sono: 
cHCO3

- = 24,0 mM, BE = +1,1. La persona è in al-
calosi, il pH > 7,45 è di origine respiratoria perché 
pCO2 < 35, a cui si aggiunge una trascurabile alca-
losi metabolica, dato il BE = +1,1.

Spiegazione.  La concentrazione di cHCO3
- calco-

lata dallo strumento sulla base dell’equazione di 
Henderson-Hasselbalch è 24,0 mM, ma quella cal-
colata in base al principio dell’equilibrio mobile 
per una pCO2 = 30,4 mmHg sarebbe di 22,9 mM, 
quindi inferiore alla concentrazione normale di 24 
mM. Il BE = +1,1 è trascurabile perché < 2,0.

Ioni nel sangue, elettroneutralità  
e gap anionico (AG)

Conoscere il valore dei principali ioni pre-
senti nel plasma (parte non corpuscolata 
del sangue) è rilevante in moltissime pa-

tologie e anche nella valutazione dell’equilibrio 
acido-base.

Tra gli ioni positivi, o cationi, il più rappresen-
tato è il sodio, principale responsabile dell’osmo-

larità. Il potassio, il calcio e il magnesio, anche se 
presenti in piccole quantità, hanno un ruolo im-
portantissimo per gli equilibri elettrici delle mem-
brane cellulari e nelle reazioni biochimiche. 

Gli ioni negativi, anioni, sono rappresentati da 
cloruro, bicarbonato, albumina, fosfato, solfato, 
lattato e altri anioni non misurati (Figura 9.15). 

È rilevante ricordare il principio dell’elettro-
neutralità: in ogni soluzione il numero delle ca-
riche positive deve uguagliare quello delle cari-
che negative. Per rispettare tale principio in vivo, 
è l’anione bicarbonato che varia la sua concentra-
zione in funzione delle cariche negative o positive 
che vengono introdotte. 

Quando la pressione parziale di CO2 è costante, 
le variazioni di concentrazione del bicarbonato 
comportano una variazione di pH, come previsto 
dall’equazione di Henderson-Hasselbalch. 

Gli anioni che non sono direttamente misurati 
costituiscono il cosiddetto gap anionico (o AG):
il gap anionico rappresenta la quota di anioni che 
serve per equilibrare i cationi nel plasma. 
L’AG viene calcolato trascurando la misurazione 
degli ioni presenti in quantità piccolissime e di 
quelli le cui variazioni nel range patologico sono 
quantitativamente minime; in pratica, si utilizzano 
solamente le concentrazioni degli ioni sodio, cloruro 
e bicarbonato.
La formula che fornisce il gap anionico è: 

AG = [Na+] − ([Cl−] + [HCO3
-])

Figura 9.15 Ioni presenti nel plasma e responsabili dell’osmolarità. Gli “anioni non misurati” costituiscono il cosiddetto gap 
anionico.
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Il valore di riferimento di AG varia, a seconda delle 
differenti tecniche utilizzate in laboratorio, da 5 a 
12 mmol/L. 

Per esempio, nella Figura 9.15 abbiamo un 
AG = 11, dato da:

140 Na+ − (105 Cl− + 24 HCO3
-) = 11

Il gap anionico è utile per valutare la natura dell’a-
cidosi metabolica, che potrebbe essere dovuta a una 
perdita di basi piuttosto che a un incremento di 
acidi. 

Nell’acidosi il bicarbonato diminuisce e quindi, 
dato che gli altri ioni non subiscono variazioni, de-
vono aumentare o i cloruri o il gap anionico. Per-
tanto, l’acidosi può essere di due tipi:

•	 con aumento del cloro (chiamata acidosi 
ipercloremica);

•	 con aumento del gap anionico (esempio: chetoa-
cidosi diabetica, acidosi lattica, insufficienza re-
nale conclamata, quindi ridotta eliminazione di 
solfati e fosfati ecc.).

Un AG elevato, come si riscontra nell’acidosi lat-
tica, nella chetoacidosi e nell’insufficienza renale 
avanzata, è causato da una diminuita escrezione 

di H+: infatti gli H+ che si accumulano si legano ai 
bicarbonati formando acido carbonico (che è eli-
minato come CO2), facendo diminuire la quantità 
di bicarbonati (Figura 9.16a).

Un AG normale si riscontra nelle condizioni 
di diarrea o nella fase iniziale dell’insufficienza 
renale, per perdita di bicarbonati nelle urine che 
viene controbilanciata dagli ioni cloro riassor-
biti o non escreti dal rene in modo proporzionale 
(Figura 9.16b).

La somministrazione di grandi volumi di so-
luzione fisiologica, NaCl 0,9% p/V, in cui la con-
centrazione dello ione cloruro (154 mM) è molto 
maggiore della sua concentrazione fisiologica nel 
plasma (105 mM), può causare acidosi iperclore-
mica (Figura 9.16c). Infatti, mentre nel plasma il 
rapporto tra Na+ e Cl− è 140:105 (Figura 9.15), nella 
soluzione salina fisiologica (chiamata così solo per-
ché isotonica con il plasma, Capitolo 6) questo rap-
porto è 154:154. 

Come conseguenza, la concentrazione di Na+ 
aumenta di poco, mentre la concentrazione dello 
ione Cl− aumenta in misura maggiore e deve essere 
bilanciata da una diminuzione del bicarbonato per 
mantenere l’elettroneutralità, con conseguente di-
minuzione del pH.
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Figura 9.16 Confronto 
tra i valori del gap anio-
nico e del bicarbonato 
nelle acidosi, rispetto al-
la normalità.
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CAPITOLO 4

1	 Il volume occupato da 4,4 g di CO2 (MM = 4,4 u) alla tempe-
ratura di 37 °C e alla pressione di 101,3 kPa è di:

A 	 2,54 L

B 	 0,025 L

C 	 0,303 L

D 	 257,8 L

E 	 25,4 L

2	 Durante la respirazione:
A 	 quando il diaframma si contrae, si muove verso l’alto.

B 	 quando il volume della gabbia toracica aumenta, il 
diaframma è rilassato.

C 	 quando il diaframma si contrae, il volume della gabbia 
toracica aumenta.

D 	 al termine dell’inspirazione, il diaframma si muove verso 
il basso.

E 	 quando il diaframma si muove verso l’alto, i polmoni si 
dilatano passivamente.

3	 Una persona in ossigenoterapia utilizza una bombola 
di ossigeno avente la pressione interna P = 150 atm 
e il volume V = 5 L. Se l’ossigeno viene erogato alla 
velocità di 3 L/min, qual è l’autonomia della bombola?
A 	 200 minuti.

B 	 Non è possibile determinarla sulla base dei dati forniti 
dal problema.

C 	 1,7 ore.

D 	 4 ore e 10 minuti.

E 	 Poco meno di 2 minuti.

4	 Secondo il modello del gas perfetto:
A 	 le molecole collidono tra loro in quanto dotate di 

dimensioni piccole ma non trascurabili.

B 	 il moto delle molecole segue traiettorie regolari e 
perfettamente curvilinee.

C 	 le molecole possiedono esclusivamente energia 
potenziale, dipendente dalla loro posizione.

D 	 le collisioni tra le molecole e contro le pareti del 
recipiente avvengono senza perdita di energia.

E 	 le molecole interagiscono continuamente tra loro.

5	 Un gas alla pressione di 2 atm e alla temperatura di 
23 °C occupa un volume di 12 L. Quale pressione 
esercita il gas se si porta la temperatura a 171 °C e il 
volume a 15 L?
A 	 Non è possibile rispondere, perché non si conosce la 

quantità di gas in moli.

B 	 2,4 atm

C 	 11,9 atm

D 	 1,1 atm

E 	 0,42 atm

6	 Per le molecole di un gas, si può affermare che:
A 	 è possibile descrivere il comportamento di ogni singola 

molecola grazie alla teoria cinetica.

B 	 aumentando la temperatura, diminuisce l’energia 
cinetica media delle molecole.

C 	 alla stessa temperatura, molecole di gas diversi hanno 
energia cinetica media diversa, che dipende dal 
quadrato della massa molecolare del gas.

D 	 è possibile calcolare il numero di molecole che 
possiedono un’energia uguale o superiore a un certo 
valore.

E 	 per una certa temperatura T, il numero NE di molecole 
con energia superiore a un determinato valore E 
aumenta all’aumentare di tale valore.

7	 La temperatura critica (Tc) di una sostanza è:
A 	 la temperatura al di sopra della quale la sostanza non 

può essere liquefatta per sola compressione.

B 	 la temperatura alla quale la tensione di vapore saturo 
del liquido diventa uguale alla pressione ambiente.

C 	 la temperatura al di sopra della quale un aeriforme è 
definito come un vapore.

D 	 la temperatura al di sopra della quale la sostanza può 
essere liquefatta per sola compressione.

E 	 la temperatura al di sotto della quale un aeriforme è 
definito come un gas.

8	 Al termine dell’inspirazione, all’interno del polmone si 
sono verificati un aumento di volume ΔV e un aumento 
di pressione ΔP; il rapporto ΔV/ΔP è denominato:
A 	 resistenza polmonare.

B 	 compliance polmonare.

C 	 tensione polmonare.

D 	 tensione alveolare.

E 	 elasticità alveolare.

9	 Il passaggio di stato solido-vapore è denominato:
A 	 fusione.

B 	 condensazione.

C 	 sublimazione.

D 	 evaporazione.

E 	 tensione di vapore.

10	 Quale delle seguenti affermazioni sulla 
termoregolazione non è corretta?
A 	 La temperatura corporea è mantenuta costante da 

un meccanismo di regolazione tra termogenesi e 
termodispersione.

B 	 La termoregolazione sfrutta il calore di evaporazione 
dell’acqua.

C 	 La dispersione di calore per via respiratoria non dipende 
dalla temperatura esterna.

D 	 Per l’efficacia della termoregolazione è importante la 
differenza tra la pressione di vapore saturo a 37 °C e 
quella nell’ambiente.

E 	 La termoregolazione cutanea non può essere regolata, 
perché dipende solo dalla pressione di vapore 
nell’ambiente.
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CAPITOLO 5

1	 Un sistema aperto come la cellula:
A 	 scambia energia ma non materia con l’esterno, infatti la 

cellula trattiene le sostanze nutritive al suo interno.

B 	 scambia calore ma non energia con l’esterno.

C 	 scambia con l’esterno sia energia sia materia.

D 	 è rivestita da una membrana, quindi non può scambiare 
calore.

E 	 è così definito per la capacità di introdurre cibo e far 
fuoriuscire scorie. 

2	 In una reazione esotermica che avviene in una cellula:
A 	 la variazione di entalpia è uguale al calore scambiato a 

temperatura costante (37 °C). 

B 	 il ∆H è positivo, cioè il sistema-cellula assorbe calore.

C 	 il ∆H è negativo, cioè il sistema-cellula produce calore.

D 	 si ha sempre che ∆Hreazione = Hiniziale – Hfinale.

E 	 l’entalpia dei reagenti è minore di quella dei prodotti. 

3	 L’energia libera standard G°: 
A 	 è zero per qualsiasi sostanza perché è definita allo zero 

assoluto.

B 	 è definita alla temperatura cellulare di 37 °C.

C 	 è definita alla pressione interna cellulare, inferiore 
a quella ambiente. 

D 	 è l’energia libera di una sostanza pura a 25 °C e a 
1 atm. 

E 	 dipende dall’attività a della sostanza in esame. 

4	 Nella cellula, le reazioni che avvengono con un 
aumento di energia libera:
A 	 sono spontanee, perché sono necessarie alla 

sopravvivenza cellulare.

B 	 vengono accoppiate a reazioni endoergoniche.

C 	 sono sempre favorite da un punto di vista 
termodinamico. 

D 	 sono realizzabili solo in condizioni di temperatura a cui 
risultano favorite. 

E 	 vengono accoppiate a reazioni esoergoniche.

5	 La reazione di fosforilazione del glucosio 
(∆G° = +14 kJ/mol) viene accoppiata all’idrolisi dell’ATP 
(∆G° = −31 kJ/mol) durante la degradazione del 
glucosio; pertanto, possiamo affermare che:
A 	 la somma delle due reazioni costituisce un processo 

reversibile nelle condizioni cellulari. 

B 	 il processo complessivo è irreversibile, avendo 
∆G° = −17 kJ/mol.

C 	 la reazione complessiva ha ∆G° = +17 kJ/mol, quindi è 
spontanea. 

D 	 il processo complessivo ha ∆G° = +45 kJ/mol, quindi 
non è spontanea. 

E 	 il processo complessivo è reversibile, avendo 
∆G° = 45 kJ/mol.

6	 Quale delle seguenti affermazioni sulla reazione di 
decomposizione del carbonato di calcio 

CaCO3(s) → CO2(g) + CaO(g)    (∆H > 0)
non è corretta?

A 	 Ha sicuramente ΔS positivo.

B 	 Porta a un aumento di entropia del sistema. 

C 	 È spontanea solo a temperatura molto bassa.

D 	 È termodinamicamente favorita solo ad alta 
temperatura. 

E 	 È sempre termodinamicamente favorita perché sia ΔH 
sia ΔS sono positive.

7	 Quando è stato raggiunto un equilibrio dinamico 
liquido-vapore, relativamente all’energia libera del 
sistema si può affermare che:
A 	 ∆G < 0 perché Gvap > Gliq.

B 	 si ha ∆G = 0.

C 	 vale la reazione ∆G = RT ∙ Pvap, dove Pvap è la tensione di 
vapore. 

D 	 vale la relazione ∆G = ∆G° − RT ∙ Pvap = 0.

E 	 ∆G > 0 perché Gvap < Gliq.

8	 Quale delle seguenti affermazioni sulla struttura 
tridimensionale funzionale di una proteina non è 
corretta?
A 	 Corrisponde a un minimo locale di energia.

B 	 Corrisponde a un minimo assoluto di energia.

C 	 Evolve nel tempo verso una struttura più stabile.

D 	 È il risultato di un processo detto folding. 

E 	 Si è formata spontaneamente durante la sintesi stessa 
della proteina. 

9	 La degradazione completa di una mole di glucosio ha 
∆G = −2850 kJ, mentre quella di una mole di palmitato, 
un tipico componente dei grassi, ha ∆G = −9781 kJ. 
Ciò significa che:
A 	 la degradazione completa del glucosio è più 

endoergonica di quella del palmitato.

B 	 la degradazione completa del glucosio è favorita, 
mentre quella del palmitato non lo è.

C 	 la degradazione completa del palmitato è favorita, 
mentre quella del glucosio non lo è.

D 	 la degradazione completa del palmitato è più 
esoergonica di quella del glucosio.

E 	 la degradazione completa del glucosio è più 
esoergonica di quella del palmitato.

10	 �Quale tra le seguenti affermazioni sull’entalpia è 
corretta?
A 	 L’entalpia non dipende dalle condizioni del sistema, ma 

solo dal particolare processo che ha portato a tali 
condizioni. 

B 	 L’entalpia rappresenta la differenza tra l’energia totale 
dell’ambiente e quella totale del sistema. 

C 	 La variazione di entalpia di un processo è la somma 
delle variazioni delle singole tappe. 

D 	 La variazione di entalpia di una reazione esotermica è 
positiva. 

E 	 La variazione di entalpia di un sistema rappresenta il 
calore scambiato a volume costante.
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