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Résumé L’interprétation de l’état acidobasique peut se faire
par deux approches : classique, centrée sur le bicarbonate, ou
moderne ou approche de Stewart, dans laquelle le bicarbo-
nate est considéré comme une variable dépendante. L’ana-
lyse classique repose sur l’interprétation simultanée de la
bicarbonatémie et de la PCO2. Le base excess (BE) permet
de quantifier la part métabolique d’un désordre acidoba-
sique. Le trou anionique plasmatique (TAP, corrigé par
l’albuminémie) vise à détecter la présence d’anions indosés.
L’approche dite moderne de Stewart repose sur quatre
grands principes de la physique-chimie : l’équilibre de dis-
sociation de l’eau, la loi de dissociation des acides faibles,
l’électroneutralité et la conservation de la masse. Elle identi-
fie trois variables indépendantes : la différence des ions forts
(SID), la concentration totale d’acide faible et la pression
partielle de dioxyde de carbone (PCO2). Les ions forts sont
les ions totalement dissociés au pH plasmatique : acides forts
(Cl– et lactate, pKa < 4) et bases fortes (Na+, K+, Ca++ etMg++,
pKa > 12). Le SID est physiologiquement de 40 mEq/l,
ce qui correspond aux anions des acides faibles totaux. Ils
sont quantifiés par la somme de l’albuminate, des phospha-
tes et des bicarbonates, étroitement corrélée au BE de l’ap-
proche classique. Stewart définit un strong ion gap (SIG)
équivalent au TAP moins la bicarbonatémie. On parle ainsi
d’acidose à SID diminué et de SIG normal à la place d’aci-

dose hyperchlorémique à TAP normal. Cette revue tente de
démontrer comment ces deux approches regardent à travers
des prismes différents les mêmes phénomènes complexes
d’équilibration entre les tampons.

Mots clés État acide–base · Stewart · Strong ion difference ·
Base excess · Trou ionique plasmatique

Abstract The interpretation of acid–base status can be achie-
ved by two approaches: the classic bicarbonate-centred one
and the modern one based on Stewart approach, in which
bicarbonate is considered as a dependent variable. The clas-
sic analysis is based on the simultaneous interpretation of
plasma bicarbonate and the partial pressure of carbon dio-
xide (PCO2). The Base Excess (BE) allows quantifying the
metabolic contribution to the acid-base disorder. The plasma
anion gap (TAP, corrected by the albumin) aims to detect the
presence of non-dosed anions. The so-called modern Stewart
analysis is based on four main principles of physics and che-
mistry: the equilibrium dissociation of water, the law of dis-
sociation of weak acids, electroneutrality and conservation
of mass. It identifies three independent variables: the strong
ion difference (SID), the total concentration of weak acid
and PCO2. Strong ions are plasma ions completely dissocia-
ted: strong acids (Cl− and lactate, pKa < 4) and strong bases
(Na+, K+, Ca++ and Mg++, pKa > 12). The SID physiologi-
cally equals 40 mEq/l, corresponding to the whole weak
acids buffers. The latter is quantified by the sum of albumi-
nate, phosphate and bicarbonate, a term that is closely rela-
ted to the BE of the classical approach. Stewart defines a
strong ion gap (SIG) equivalent to TAP which is subtracted
by bicarbonatemia. Low SID acidosis with normal SIG is
used instead of hyperchloremic acidosis with normal anion
gap. This review attempts to demonstrate that these two
approaches look at the complex phenomena of equilibration
between buffers through different prisms.

Keywords Acid–base state · Stewart · Strong ion difference ·
Base excess · Plasmatic ionic gap
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Introduction

Chez le sujet normal, le pH extracellulaire est maintenu sen-
siblement constant (entre 7,37 et 7,43), de même que le pH
cellulaire dont la valeur, généralement inférieure, varie selon
le tissu considéré de 6,8 à 7,2. Cette constance est liée à la
régulation du milieu intérieur qui fait que l’organisme
s’adapte à des apports acides ou basiques en éliminant une
quantité d’acide ou de base équivalente. Ainsi, le lapin, dont
l’alimentation apporte un bilan positif de bases, élimine une
urine à pH alcalin, riche en bicarbonate. Au contraire,
l’Homme soumis à une alimentation occidentale apportant
environ 1 mmol/kg par jour d’acides fixes, excrète des urines
acides (pH voisin de 6,0), riches en tampons lui permettant
d’excréter cette charge acide.

Toute analyse de l’état acidobasique comporte nécessai-
rement trois étapes :

• définir des critères de lecture transversale des anomalies
éventuelles de l’état acide–base ;

• catégoriser les anomalies ;

• en cas d’anomalie, analyser les raisons de la non-
adaptation (agression acidobasique dépassant les capaci-
tés normales d’adaptation ou anomalie primitive de la
régulation).

L’interprétation de l’état acidobasique peut se faire par
deux approches : la première dite classique, centrée sur le
bicarbonate, la seconde dite moderne ou approche de Ste-
wart qui considère le bicarbonate comme une variable
dépendante et met en exergue un équilibre plasmatique entre
acides faibles et forts, bases fortes et CO2. Pour comprendre
ce qui les distingue, approches classique et moderne vont
être successivement exposées après un bref rappel des prin-
cipes physicochimiques qui régissent l’état acidobasique
d’un milieu liquide, comme le plasma, et qui sont le fonde-
ment de ces deux approches.

L’état acidobasique est défini à partir de la concentration
en cations H3O

+, plus simplement notés H+ (proton), et est
exprimé à l’aide du pH, défini par pH = −log [H+]. De cette
concentration découle directement la concentration en
anions hydroxydes, OH− : en effet, le produit [H+] × [OH−]
est constant, du fait de l’autoprotolyse de l’eau : 2 H2O ó
H3O

+ + OH−, de constante Ke = 10−14. Dans l’eau pure, seul
cet équilibre contrôle le pH, [H+] = [OH−] pour assurer
l’électroneutralité, ce qui conduit à [H+] = 10−7, et le pH vaut
donc 7.

Toute espèce qui conduira à modifier la quantité de pro-
tons modifiera donc le pH. On appelle acide, au sens de Brø
nsted-Lowry, toute espèce capable de libérer un proton et
base toute espèce capable de capter un proton. À chaque
acide AH (ou BH+) correspond donc une base A− (ou B),

dite base conjuguée, et les deux espèces sont reliées par
l’équilibre :

AH ó A + H+ (ou BH+ ó H+ + B)
de constante d’équilibre Ka ¼ ½A−�½Hþ�

½AH � . On parle de couple
acidobasique, caractérisé par son pKa = −log Ka. Cet équili-
bre étant obligatoirement vérifié (les réactions d’échange de
protons étant pratiquement instantanées), le pH est donc
imposé par le rapport des concentrations des deux formes

du couple, selon l’équation pH ¼ pKa þ log½A−�
½AH � . Toute modi-

fication de la concentration de la base ou de l’acide du cou-
ple déplacera l’équilibre, donc le pH, de même que tout
changement du pKa (par la température ou par la force
ionique, c’est-à-dire, conceptuellement, par la concentration
totale de charges). Un apport de l’acide augmentera la
concentration en H+, donc diminuera le pH ; un apport de
la base l’augmentera.

On peut aussi voir cet équilibre comme une façon de
maintenir le pH : un apport de protons déplacera l’équilibre
vers la formation de l’acide, et la concentration en protons,
donc le pH, restera donc pratiquement inchangée : on parle
de tampon. La capacité du tampon à compenser les change-
ments de concentration de protons (pouvoir tampon) est
maximale lorsque les deux espèces sont en même quantité,
donc lorsque pH = pKa du couple tampon considéré.

Dans le sang, de très nombreux couples acidobasiques sont
présents : ces équations s’appliquent pour chacun d’eux.
Reste à savoir quels sont ceux qui s’adaptent « passivement »
au pH et quels sont ceux que l’organisme contrôle, en adap-
tant le rapport acide/base, afin d’assurer le maintien du pH.
C’est principalement sur le choix de ce couple témoin, « tam-
pon actif » du plasma, que diffèrent les deux approches.

Approche dite « classique »

Rationnel

L’état acide–base, tel qu’il est encore enseigné au cours du
premier cycle des années de médecine, est centré sur le
caractère central du système tampon bicarbonate dans la
régulation de l’homéostasie acidobasique. Ce système tam-
pon est composé du couple H2CO3/HCO3

−. Or, H2CO3

(acide carbonique) est en équilibre rapide avec CO2 dissous
(du fait de la catalyse de la réaction CO2 + H2O ó H2CO3

par l’anhydrase carbonique), et ce CO2 dissous peut être éli-
miné sous forme gazeuse dans les alvéoles pulmonaires
— on parle d’acide volatil. Par ailleurs, la base du couple,
l’anion HCO3

− (hydrogénocarbonate ou, plus communé-
ment, bicarbonate), peut être éliminée par voie rénale ou
générée par divers processus métaboliques. Il est donc envi-
sageable de considérer ce tampon comme le tampon « actif »
du plasma, l’organisme adaptant les entrées et sorties de CO2
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et de HCO3
− pour s’adapter aux apports et consommations

de protons par les autres processus et ainsi maintenir le pH
plasmatique. Ce tampon « actif » est en équilibre avec les
autres tampons non bicarbonate (albumine, phosphate et
hémoglobine principalement) [1].

Équilibre acidobasique : équilibre entre tampons
bicarbonate–CO2 et tampons fixes
intra- et extracellulaires

L’ensemble des réactions évoquées ci-dessus se traduit par
les trois équilibres suivants :

CO2 (gaz) + H2O ó CO2 (dissous) + H2O ó H2CO3 ó
H+ + HCO3

−

À chacun de ces équilibres est associée une constante :

K1 ¼ ½CO2�
½PCO2 �

, où PCO2 est la pression partielle du CO2 ; Kh ¼
½H2CO3�
½CO2� et Ka ¼ ½Hþ�½HCO3

−�
½H2CO3� . En combinant ces équations, on

obtient l’équation d’Henderson-Hasselbach, en notant α le
coefficient de solubilité du CO2 :

pH ¼ pKa þ logð½HCO3
−�Þ

αPCO2

Comme pour n’importe quel couple donneur/accepteur de
protons, des variations de bicarbonatémie ou de CO2 peu-
vent se produire en raison d’une altération de la quantité
totale (CO2 + HCO3

−), par apport ou consommation, ou
secondairement à un changement du pH.

Le pouvoir tampon du couple CO2/HCO3
– devrait être

faible : en effet, le pouvoir tampon d’un couple est maximal
à son pKa, pH de demi-dissociation auquel la quantité
d’acide protoné est égale à la quantité d’acide non protoné.
Or, le pKa de 6,2 de ce couple est très inférieur au pH plas-
matique. L’importance du système tampon CO2/HCO3

–

vient de son caractère de tampon ouvert qui fait que toute
variation de la PCO2 ou du bicarbonate va être compensée
par la régulation rénale de HCO3

– ou pulmonaire de CO2 de
sorte à maintenir le rapport ½HCO3

−�=αPCO2 le plus constant
possible sur une large plage de pH englobant le pH plasma-
tique. Ainsi, dans une acidose respiratoire chronique due à
une PCO2 trop élevée, l’augmentation de réabsorption rénale
du bicarbonate permet d’augmenter la bicarbonatémie. Au
contraire, la baisse de bicarbonatémie dans une acidose
métabolique sera compensée par une hyperventilation et
donc une baisse de la PCO2.

La relation entre tampons bicarbonates et non bicarbona-
tes est très étroite. Au cours d’une acidose métabolique,
50 % de la charge acide est tamponnée par les tampons intra-
cellulaires, mettant en jeu les tampons non CO2/HCO3

–.
Dans une acidose respiratoire, la charge acide est essentiel-
lement tamponnée en intracellulaire, en générant du bicarbo-
nate dont la concentration plasmatique s’élève. Cette éléva-
tion sera maintenue par l’augmentation de la réabsorption
rénale de bicarbonate. Prenant en compte la régulation rénale

du bicarbonate et ventilatoire du CO2, le bicarbonate est
habituellement considéré comme une variable régulée, sinon
indépendante.

Régulation rénale de l’état acide–base

Charge acide physiologique

Physiologiquement, l’organisme lutte contre deux types de
charge acide. La production acide principale est la charge en
acides volatils sous forme de CO2 issu de la respiration cel-
lulaire (de l’ordre de 20 000 mmol/j). Grâce aux chémoré-
cepteurs, les variations de PCO2 sont immédiatement per-
çues, et la ventilation s’adapte pour la maintenir
sensiblement constante. La charge alimentaire en acides
fixes est quantitativement plus faible (1 mmol/kg par jour)
mais doit être tamponnée puis excrétée dans les urines. L’ex-
crétion acide rénale des acides fixes se fait sous deux formes :
acidité titrable et ions ammonium (NH4

+), tandis que l’urine
physiologiquement acide (pH ≈ 6,0) ne contient pas ou peu
de bicarbonate (Fig. 1) [2,3].

Anions/cations métabolisables/non métabolisables

L’apport alimentaire (ou intraveineux) acide ou basique net
dépend des cations et anions accompagnants, au travers de
leurs propriétés acidobasiques et de leur métabolisme. L’ap-
port d’un anion métabolisable basique (comme le lactate)
associé au sodium (non métabolisable, sans propriété acido-
basique) conduit à une consommation de protons, ce qui
équivaut pour l’équilibre du tampon bicarbonate à un apport
de bicarbonate ; tandis que le métabolisme de 1 mmol de
cation acide (comme le NH4

+) associé à du chlore (sans pro-
priété acidobasique) consommera 1 mmol de bicarbonate.

Excrétion acide rénale/régénération des tampons
bicarbonates et tampons fixes

Les tampons plasmatiques, en particulier bicarbonate, per-
mettent de compenser un apport en protons dans le plasma.
Mais ces protons doivent être éliminés de l’organisme et les
tampons régénérés, sans quoi le pouvoir tampon sera rapide-
ment épuisé. Cette élimination se fait par les urines, sous
forme d’acidité « titrable » (acides faibles organiques, de
pKa < 7) et de cations ammonium (acide faible du couple
NH4

+/NH3, de pKa = 9,25).
Les acides faibles filtrent au pH plasmatique et sont

excrétés dans une urine plus acide que le plasma (pH voisin
de 6,0). L’excrétion acide sous forme d’acidité titrable cor-
respond à la quantité d’acides faibles ayant accepté des pro-
tons le long du tubule rénal. Chaque proton excrété sous
forme d’acidité titrable peut être vu, dans le cadre du tampon
bicarbonate, comme le résultat de la dissociation d’H2CO3 et
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s’accompagne donc de la création d’un anion bicarbonate
qui va partir dans la circulation systémique pour contribuer
à régénérer les tampons de l’organisme consommés transi-
toirement par la charge acide. Cette excrétion acide
« titrable » tire son nom de ce qu’elle se quantifie par titra-
tion : il faut autant de soude pour ramener le pH urinaire au
pH plasmatique que de protons acceptés par les tampons
urinaires. Elle n’inclut pas l’ammonium, qui reste majoritai-
rement protoné au pH plasmatique et dont le dosage repose
soit sur une titration jusqu’à un pH supérieur à 10, soit sur
une mesure colorimétrique.

L’ammonium est lui généré par les reins : pour une molé-
cule de glutamine métabolisée, deux molécules de NH4

+

sont sécrétées dans la lumière tubulaire, correspondant à
deux protons éliminés, et deux molécules de bicarbonate
extrudées au pôle basolatéral. Si l’ammonium est excrété,
l’effet net sera une sécrétion de protons et une génération
de bicarbonates : les tampons sont directement (bicarbonate)
ou indirectement (tampons fixes) régénérés et la charge
acide éliminée.

Au final, la charge acide physiologique transitoirement
tamponnée par les systèmes tampons de l’organisme va être
éliminée dans les urines pour un tiers sous forme d’acidité
titrable et deux tiers sous forme de NH4

+. En cas de charge
acide supraphysiologique (par exemple lors d’une diarrhée
aiguë), le rein va pouvoir générer à partir de la glutamine du
NH4

+et du bicarbonate en très grande quantité, ce qui sera la
variable d’ajustement majeure de l’excrétion acide [4].

En cas de charge en bicarbonate, les reins ont une forte
capacité à excréter du bicarbonate, si celui-ci est apporté
avec du sodium. La déplétion chlorée gêne cette adaptation
par un mécanisme indépendant de la volémie, du débit de
filtration glomérulaire et de la kaliémie [5].

Évaluation clinique de l’état acide–base

Équation d’Henderson-Hasselbach

Dans l’approche centrée sur le bicarbonate, les changements
primitifs de PCO2 ont été appelés troubles acidobasiques

Fig. 1 Différence conceptuelle entre l’approche centrée sur le bicarbonate et l’approche de Stewart. L’approche centrée sur le bicarbonate

repose sur l’équation d’Henderson-Hasselbach déterminant l’état d’équilibre du système tampon HCO3-CO2. La relation entre tampons

bicarbonates et non bicarbonates est très étroite. Au cours d’une charge acidose métabolique, 50 % de la charge acide est tamponnée

par les tampons intracellulaires, mettant en jeu les tampons HCO3-CO2. La charge en acides fixes alimentaire est éliminée par les reins

sous forme d’acidité titrable et de NH4
+. Le modèle de Stewart s’organise autour de trois variables indépendantes : la pression partielle

de dioxyde de carbone, la différence des ions forts et la concentration totale d’acide faible. Les concentrations en ions de bicarbonate

et de l’hydrogène sont tributaires de ces trois facteurs, en liaison avec les constantes de dissociation des acides faibles (dépendantes de la tem-

pérature) et de l’eau. Le bilan acide est essentiellement déterminé par la différence en ions forts des apports qui modifie la différence des ions

forts (SID) plasmatique. Les reins rétablissent l’équilibre plasmatique en ajustant l’excrétion d’ions forts, et plus particulièrement de chlorure
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respiratoires, reflétant une anomalie dans le bilan de masse
de CO2 en raison d’une élimination alvéolaire du CO2 anor-
male. Tous les autres troubles acidobasiques ont été appelés
troubles métaboliques ayant en commun un changement
dans la concentration de bicarbonate plasmatique. Cette
variation est secondaire à une modification du bilan de bicar-
bonate, qu’elle soit due à la consommation ou à la génération
de bicarbonate par des réactions de transfert résultant de l’al-
tération de l’équilibre de masse des tampons de non-
bicarbonate extra- ou intracellulaires dans leurs formes pro-
tonées ou déprotonées.

Ainsi, une solution de bicarbonate pure modélisée par
l’équation d’Henderson-Hasselbach est trop simple comme
modèle du sang et du liquide extracellulaire. En raison de la
présence de tampons non bicarbonate, en particulier l’albu-
mine et l’hémoglobine, une modification de la concentration
de bicarbonate ne reflète pas la quantité totale d’acides ou de
bases non carboniques accumulée. Mais le plus important est
que la concentration en bicarbonate n’est pas indépendante
des variations de PCO2. Lorsque la PCO2 augmente, l’acide
carbonique est tamponné par des tampons non bicarbonate,
ce qui génère du bicarbonate dont la concentration aug-
mente. Une concentration élevée de bicarbonate peut donc
être interprétée à tort comme une alcalose métabolique
lorsque l’acidose respiratoire en est la cause.

Buffer base et base excess (BE)

Cette observation a conduit au développement d’outils per-
mettant de normaliser les bicarbonates ou de quantifier la
composante métabolique d’une anomalie acide–base. En
1948, Singer et Hastings ont proposé le terme buffer base
pour définir la somme des concentrations de HCO3

− et des
tampons acides faibles non volatils [6]. Un changement du
buffer base correspond à une variation de la composante
métabolique.

Les méthodes de calcul de buffer base ont ensuite été
affinées pour donner naissance à la méthodologie du BE,
qui consiste à quantifier la quantité de base ou d’acide qui
doit être ajoutée in vitro au sang total pour rétablir le pH à
7,40 en maintenant la PCO2 à 40 mmHg. Le BE est tradi-
tionnellement calculé par l’équation de van Slyke dévelop-
pée par Siggaard-Anderson [7].

BE = ([HCO3
−] – 24,4 − [2,3 × [Hb] + 7,7] × [pH – 7,4]) ×

(1 − 0,023 × [Hb])
Où [HCO3

−] et [Hb] sont exprimés en mmol/l.

Classification des désordres de l’état acide–base

L’approche classique sépare les désordres respiratoires,
métaboliques et mixtes. Dans l’approche classique, cette
analyse se fait à partir de la bicarbonatémie, de la PCO2 et
du BE pour identifier en particulier la part métabolique à une

acidose respiratoire. Dans les troubles métaboliques, la clas-
sification intègre depuis toujours la chlorémie (acidose
hyperchlorémique et alcalose hypochlorémique), mais plus
pour distinguer les anomalies dans lesquelles le chlore com-
pense la baisse ou la hausse du bicarbonate, pour le maintien
de l’électroneutralité, que comme mécanisme physiopatho-
logique [8].

Trou anionique plasmatique (TAP)

En plus des propriétés acidobasiques, le plasma doit satis-
faire à l’électroneutralité. Cette idée est à l’origine du TAP
qui mesure l’excès apparent de charges positives par rapport
aux charges négatives lorsque l’on réalise les dosages des
ions courants. Dans une acidose métabolique, le TAP vise
indirectement à identifier la présence d’un anion organique,
tel que le lactate ou les corps cétoniques, pouvant être res-
ponsable de l’acidose et associé à une élévation du TAP.
Conçu à l’origine avec la prise en compte de la kaliémie, le
TAP est le plus souvent calculé à partir de la différence
[Na+] − ([Cl–] + [HCO3

−]) avec des valeurs normales légè-
rement variables selon les auteurs, avec une maximale
autour de 16 mmol/l. Sa valeur est généralement positive et
reflète les anions qui ne sont pas pris en compte : les protéi-
nes (quantitativement les plus importants chez les sujets
sains), les phosphates, sulfates et autres anions indosés [9].

La raison de l’omission du potassium est que la variabilité
absolue observée de sa concentration est cliniquement faible.
Cependant, la prise en compte de la kaliémie dans le calcul
est utile lorsque sa valeur est sensiblement augmentée ou
diminuée. Par exemple, si la kaliémie augmente de
3 mmol/l, cela se traduira par une sous-estimation de
3 mmol/l du TAP ne prenant pas en compte la kaliémie.

L’autre écueil important du TAP obtenu par cette formule
est qu’il peut être pris en défaut par la présence d’une hypo-
albuminémie pouvant masquer la présence d’acides organi-
ques. Ainsi, le TAP varie de 2,3 à 2,5 mEq/l pour toute varia-
tion de 1 g/l d’albumininémie. Le trou anionique corrigé de
ce facteur peut être calculé en utilisant l’équation de Figge :
TAPcor = TAP+0,25× (albuminémie normale− albuminémie
mesurée) où les albuminémies sont exprimées en g/l [10].

L’insuffisance rénale chronique induit classiquement
l’apparition progressive d’une acidose métabolique à TAP
augmenté, reflet de l’accumulation plasmatique d’anions
partiellement dissociés au pH plasmatique. Cependant,
quelle que soit la fonction rénale, une acidose avec TAP
normal doit classiquement faire évoquer soit une origine
extrarénale, soit la présence d’une acidose tubulaire. Ces
deux étiologies se distinguent par l’estimation de l’excrétion
urinaire nette acide, somme de l’ammoniurie (variable
d’adaptation) et de l’acidité titrable soustraite de la
bicarbonaturie.
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Réponse rénale à l’acidose

La mesure de la concentration urinaire des cations NH4
+

étant rarement disponible, il a été proposé d’estimer l’ammo-
niurie par le calcul du trou anionique urinaire (TAU)
(TAU = ([Na+] + [K+]) – [Cl−]), la quantité de bicarbonate
urinaire étant considérée comme quantitativement négli-
geable lorsque le pH urinaire reste inférieur à 6,5 (Fig. 2).
Certains auteurs ont proposé de remplacer le trou anionique
par le trou osmotique, moins utilisé et qui ne sera pas détaillé
[2]. Le principe du TAU est que l’augmentation de l’excré-
tion de NH4

+ se traduit par l’augmentation de l’excrétion de
cations indosés (NH4

+) et de chlorure. Chez un sujet à fonc-
tion rénale normale, sans acidose et soumis à une alimenta-
tion occidentale, l’excrétion urinaire de NH4

+ est voisine de
40 mmol/24h, et le TAU physiologique est positif (environ
30 mmol/24h). En cas d’acidose métabolique extrarénale, le
NH4

+ urinaire augmente progressivement au-dessus de
75 mmol/24h et est excrété avec des ions chlorure. Les autres
anions et cations indosés ne variant pas significativement, le
TAU devient alors négatif. Lors d’une acidose tubulaire,
l’excrétion de NH4

+ reste proche de 40 mmol/24h, et le
TAU urinaire est anormalement (compte tenu de l’acidose)
positif. La limite du TAU est que la mesure de la chlorurie
est parfois plus difficile à obtenir en routine que celle de
l’ammoniurie.

On voit ici que le raisonnement de « l’approche centrée
sur le bicarbonate » analyse le bilan acide–base en termes
d’entrées ou pertes de HCO3

– ou CO2 compensées (ou
non) par la régulation de la ventilation (CO2) ou l’élimina-
tion d’acide/régénération rénale du bicarbonate.

Approche « moderne » : l’état acide–base,
revisité par Stewart

Rationnel : loi physicochimique de solutions
hydroélectrolytiques

Stewart, trouvant l’approche centrée sur le bicarbonate
source de confusion et inadéquate, a apporté à la physiologie
des troubles acide–base une approche fondée sur des notions
anciennes en forte relation avec les approches de van Slyke
et de Singer et Hastings. Son analyse repose sur quatre
grands principes de la physique-chimie : l’équilibre de dis-
sociation de l’eau, la loi de dissociation des acides faibles
(rappelés en introduction), l’électroneutralité et la conserva-
tion de la masse [11]. Si l’on considère un couple acide–base
faible AH/A–, en présence d’autres ions « spectateurs » (sans
propriétés acidobasiques) et du couple CO2/HCO3

–, ces qua-
tre principes conduisent aux équations suivantes :

Dissociation de l’eau :
[H+] × [OH–] = Ke = 10–14

Dissociation de l’acide carbonique :

KBicar¼ ½Hþ�½HCO�
3 �

½αPCOz �

Dissociation de l’acide faible :

Ka¼ ½A��½Hþ�
½AH�

Conservation de la masse :

[AH] + [A–] = ATOT, concentration totale du couple

Électroneutralité :

[H+] + [Na+] + [Ca++] + [Mg2+] + CI = [OH–] + [A–] +
[HCO3

–] + [Cl–] – AI

où KBicar est la constante d’acidité du couple H2CO3/
HCO3

−, Ka la constante d’acidité de l’acide faible, α est le
coefficient de solubilité du CO2 dans le plasma, CI et AI sont
les cations et anions indosés. Il n’y a pas d’équation de

Fig. 2 Analyse de la réponse rénale à une acidose métabolique

selon l’approche centrée sur le bicarbonate et l’approche de Stewart.

La charge en acides fixes alimentaire est éliminée par les reins

sous forme d’acidité titrable et de NH4
+. Physiologiquement cette

excrétion est relativement faible, et il existe dans l’urine plus

de cations dosés (sodium et potassium) que d’anions dosés (chlo-

rure). Cela est objectivé dans l’approche classique par un trou

ionique urinaire (TIU) positif, et, dans l’approche de Stewart,

par une différence des ions forts (SID) urinaires également positive.

En réponse à une charge acide, l’augmentation de l’excrétion

de NH4+ se fait sous la forme de chlorure d’ammonium. La baisse

relative des cations dosés par rapport aux anions dosés fait que

le TIU (approche classique) et le SID urinaire (approche moderne)

se négativent
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conservation de la masse pour le couple CO2/HCO3
−,

puisque c’est un système ouvert.

Le modèle de Stewart identifie dans ces équations trois
variables indépendantes, à l’origine du contrôle du pH plas-
matique : la différence des ions forts (SID, strong ion diffe-
rence), la concentration totale d’acide faible et la pression
partielle de dioxyde de carbone (PCO2). Les concentrations
en anions bicarbonates et en protons sont tributaires de ces
trois facteurs, en liaison avec les constantes de dissociation
des acides faibles (dépendantes de la température) et de l’eau
[12].

Ions forts, SID

Les ions forts d’une solution aqueuse sont les ions totale-
ment dissociés, définis comme ayant des constantes de K
supérieures à 10–4 (pKa < 4, acides forts) ou inférieures à
10–12 (pKa > 12, bases fortes) et donc totalement dissociés
au pH plasmatique. Dans les fluides corporels, les princi-
paux ions forts sont Na+, K+ et Cl– (auxquels s’ajoute en

pathologie le lactate dont le pKa est de 3,8) [13]. Ces ions
forts sont habituellement considérés sans propriété acidoba-
sique parce que totalement dissociés au pH plasmatique,
mais vont jouer un rôle central dans la théorie de Stewart.

L’effet des ions forts peut être généralisé par un terme qui
exprime la charge nette négative ou positive qu’ils exercent :
la « différence des ions forts » ou SID.

Le [SID] (mEq/l) dans le plasma est normalement égal à
la différence :

[SID] = [Na+] + [K+] + [H+] + [Ca2+] + [Mg2+] –

[Cl–] – anions indosés

Si seuls ces ions étaient présents, la concentration de pro-
tons serait déterminée uniquement par la loi d’électroneutra-
lité et la constante de dissociation de l’eau K’w.

[Na+] + [K+] + [H+] – [Cl–] – K’w/[H+] = 0

Dans le plasma normal, [Na+] = 140 mEq/l, [K+] =
4 mEq/l et [Cl−] = 104 mEq/l, il existe peu de cations diva-
lents et pas ou peu de lactates. Ainsi, le SID normal est d’en-
viron 40 mEq/l. En pratique clinique, le SID n’est pas utilisé,
mais remplacé par le SID apparent (SIDapp) (Fig. 3) :

Fig. 3 Analyse d’une acidose métabolique selon l’approche centrée sur le bicarbonate et l’approche de Stewart. Dans l’approche centrée

sur le bicarbonate, un élément d’interprétation majeur est le trou anionique plasmatique (représenté ici en tenant compte du potassium),

qui augmente dans l’acidose lactique. Dans le modèle de Stewart, cette analyse repose sur la différence entre différence des ions forts

apparente (SIDa, somme sodium plus potassium moins chlorure), et SID efficace (SIDe) qui représente les acides faibles (essentiellement

albuminate et bicarbonate). Physiologiquement, SIDa et SIDe sont extrêmement proches, et le strong anion gap (SIG), différence

entre les deux, est très proche de zéro. Dans l’acidose hyperchlorémique, le trou anionique ne varie pas, les SID apparents et efficaces

baissent, sans variation du SIG. Dans l’acidose lactique, le SID apparent augmente sans variation du SIDe, et le SIG augmente. CI :

cations indosés ; AI : anions indosés
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SIDapp = [Na+] + [K+] − [Cl−]
S’il n’y avait pas d’autres électrolytes dans le plasma,

[OH−] serait égal au SID plasmatique, proche de 40 mEq/l,
soit un pH proche de 12, beaucoup plus élevé que le pH
normal de 7,4. Le pH est en réalité plus bas grâce à deux
éléments régulateurs : les tampons fixes (acides faibles) et
le CO2.

Acides faibles

Les acides faibles (ATOT ou acides faibles totaux) sont les
tampons qui existent dans le plasma dans un état partielle-
ment dissocié. La dissociation étant déterminée par la cons-
tante de dissociation, seuls les acides faibles avec un pKa qui
est proche du pH plasmatique sont des tampons efficaces. Le
pKa du groupe imidazole de l’histidine dans les molécules
des protéines étant pratiquement identique au pH de l’eau,
les protéines plasmatiques ont un rôle majeur. Dans le
plasma, l’équivalence ionique des protéines plasmatiques
peut être obtenue en multipliant la teneur en protéines (g/l)
par 0,24 [14]. L’autre acide faible plasmatique est représenté
par les phosphates. En plus de leur pKa, l’efficacité des tam-
pons dépend de leur concentration totale ATOT. Bien que la
proportion d’acide faible dissocié/non dissocié puisse varier
(variable dépendante), la somme des formes dissociée et non
dissocié ([AH] + [A–]) reste constante, selon la loi de conser-
vation de la masse, et cette somme est la variable
indépendante.

La contribution au SID des acides faibles, albuminate
(Alb–) et phosphates (HPO3

2–) peut être obtenue par les for-
mules suivantes [13] :

Plasma [Alb−] = [Alb] × (0,123 pH − 0,631)
Plasma [HPO3

2–] = [Phos] × (0,309 pH − 0,469)
auxquels s’ajoute le bicarbonate. On définit le SID effec-

tif (SIDeff) comme la somme de ces tampons :
SIDeff = [Alb−] + [HPO3

2−] + [HCO3
−] (en mEq/l)

Physiologiquement, en l’absence d’anions indosés,
SIDeff = SIDapp et la différence entre les deux, qui définit
le strong ion gap (SIG), est nulle. En pathologie, une aug-
mentation du lactate va augmenter le SIDapp sans affecter le
SIDeff et le SIG augmente (Fig. 3).

SIG = SIDapp – SIDeff = ([Na+] + [K+] − [Cl−]) –

([Alb−] + [HPO3
2−] + [HCO3

−])

Dioxyde de carbone

Le système de CO2/HCO3
– agit principalement par des

variations dans son contenu total, provoquées par les varia-
tions de PCO2 et [H

+]. Les relations entre les variables de ce
système peuvent être exprimées par l’équation de
Henderson-Hasselbach.

Dans cette équation, la PCO2 est considérée comme la
variable indépendante du système « ouvert » de CO2, et les

concentrations [H+] et [HCO3
−] comme les variables dépen-

dantes [12]. Selon Stewart, traiter la concentration plasma-
tique de bicarbonate comme une variable dépendante et pré-
dire ses variations comme une conséquence d’une
modification du SID est supposée être beaucoup plus exact.

Régulation rénale de l’état acide–base

Charge acide physiologique

Selon l’hypothèse de Stewart, les troubles de l’état acide–
base doivent faire intervenir des modifications primaires
d’une des trois variables indépendantes. Ces changements
vont presque toujours entraîner des mécanismes adaptatifs
qui, pour être efficaces, doivent aussi impliquer les variables
indépendantes (par exemple, des changements dans la venti-
lation entraînant des changements dans la PCO2, ou l’élimi-
nation d’excès d’ions forts entraînant une augmentation de
l’excrétion urinaire d’ions forts) (Fig. 1).

Anions/cations métabolisables/non métabolisables

Dans l’hypothèse de Stewart, le bilan acide n’est pas lié au
métabolisme des cations et anions comme consommateurs
ou générateurs de bicarbonate. L’apport acide ou basique
dépend du ratio acides forts/bases fortes et des acides faibles
des entrées et des sorties (« SID entrant » et « SID sortant »).
Un exemple très cité est l’acidose induite par l’apport de
NaCl isotonique. En physiologie classique, cette acidose
est attribuée à la dilution du bicarbonate à laquelle on peut
ajouter l’effet inhibiteur de l’élévation de la volémie sur la
réabsorption de bicarbonate. Selon Stewart, le SID moins
élevé dans le perfusât que dans le plasma aboutirait à une
diminution du SID plasmatique et donc à une acidose méta-
bolique [15]. La substitution d’une partie du chlore par du
lactate permet de prévenir cette acidose, dans la mesure où
ce lactate peut être métabolisé [16,17].

Excrétion acide rénale/régénération des tampons
bicarbonates et tampons fixes

Comme annoncé ci-dessus, l’adaptation à un désordre acido-
basique vise soit à réguler la PCO2 par la ventilation, soit à
rétablir le SID ou la concentration en acide faible.

L’importance de l’ammoniac dans l’approche de Stewart
vient de ce que la production du cation ammonium (NH4

+)
permet l’excrétion urinaire de l’anion chlorure, sans perte
des cations forts. L’augmentation du SID et son effet sur le
pH permettent secondairement de générer du bicarbonate à
partir du CO2 [18].

Inversement, dans l’alcalose métabolique, la réabsorption
de plus de chlorure par les cellules tubulaires rénales
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(couplée à la sécrétion de bicarbonate) permettrait de réduire
le SID de plasma et donc d’abaisser le pH du plasma.

Évaluation clinique de l’état acide–base : SID, BE
et TAP

Si on regarde l’équation du SIDapp, elle apparaît très simi-
laire au calcul du TAP, à la réserve près que la bicarbonaté-
mie n’apparaît pas.

Enfin, dans le plasma normal, les notions de buffer base,
de SID efficace et de BE sont très proches [19].

En effet, le BE peut être considéré comme la quantité
d’acide fort ou de base nécessaire pour rétablir le SID de
base, au pH de 7,40 et à la PCO2 de 40 mmHg quand il
n’y a pas de changement dans ATOT. Si ATOT change, alors
le BE quantifie encore la quantité d’acide fort ou de base
nécessaire pour modifier le SID vers un nouveau point
d’équilibre où le pH est de 7,40 et la PCO2 à 40 mmHg.
Cette relation entre BE et SID n’est pas surprenante. Le
terme « SID » de Stewart se réfère à la différence absolue
entre cations et anions complètement (ou presque complète-
ment) dissociés. Selon le principe de la neutralité électrique,
cette différence est compensée par les acides faibles et le
bicarbonate de telle sorte que le SID peut être défini soit en
termes d’ions forts, soit en termes d’acides faibles (incluant
le bicarbonate) [18,20]. Ainsi, les changements du SID reflè-
tent les changements du BE.

Finalement, il existe une excellente corrélation entre SIG
et TAP corrigé [21]. Le Tableau 1 représente ces similitudes.

Classification des désordres de l’état acide–base

Troubles respiratoires, métaboliques et mixtes : intérêt
du SID

La classification découlant naturellement de la théorie de
Stewart repose sur les variations des trois variables indépen-
dantes et a été détaillée précédemment, et sont analysées
d’après SIDapp, SIDeff et SIG (Fig. 3) [22]. La définition
des troubles acidobasiques d’origine respiratoire pure est
inchangée par rapport au modèle classique. La présence
d’un désordre métabolique associé repose sur le calcul du
SIDapp et SIDeff, et du SIG.

Une acidose métabolique est généralement en rapport
avec une baisse du SID soit par augmentation du chlore, soit
par baisse de la natrémie (ce qui pour un physiologiste est
choquant puisque la natrémie est avant tout le reflet de l’hy-
dratation intracellulaire). Les acidoses par perte rénale de
bicarbonate deviennent des acidoses par rétention de chlore
[23], ce qui peut être utilisé pour corriger une alcalose méta-
bolique à l’aide de l’acétazolamide [24].

Une acidose par augmentation des acides faibles est théo-
rique, car phosphates comme albumine varient peu dans le

sens de la hausse. Une acidose métabolique sans modifica-
tion du SID mais augmentation du SIG suggère la présence
d’anions indosés. Une alcalose métabolique avec augmenta-
tion du SID peut être secondaire à une hypochlorémie,
comme à une hypernatrémie ou encore à une
hypoalbuminémie.

Analyse de la réponse rénale à l’acidose

Les reins sont les régulateurs les plus importants du SID
plasmatique pour l’homéostasie acide–base. La concentra-
tion des ions forts dans le plasma peut être modifiée en ajus-
tant leur réabsorption ou leur sécrétion tubulaire rénale.
Cependant, le sodium est utilisé dans le contrôle du volume
extracellulaire, la natrémie dans la régulation du volume
intracellulaire et la kaliémie doit être étroitement contrôlée
pour assurer l’intégrité des fonctions cardiaques et neuro-
musculaires. Par conséquent, le chlore apparaît être l’ion fort
que le rein utilise pour réguler l’état acide–base sans interfé-
rer avec d’autres processus homéostatiques importants.
Selon Stewart, l’élimination de plus de chlore dans l’urine
va aboutir à augmenter la valeur du SID dans le plasma et
donc aider au retour à la normale du pH plasmatique [25].
Selon ce concept, le SID urinaire doit être adapté à la varia-
tion du SID plasmatique : la baisse du SID dans une acidose
hyperchlorémique doit être compensée par une baisse du
SID urinaire en rapport avec l’augmentation de l’excrétion
de chlorure [18]. La formule du SID urinaire est en fait iden-
tique au TAU de l’approche « classique » : l’interprétation du

Tableau 1 Comparaisons du trou anionique plasmatique

de l’approche classique au strong ion difference de l’approche

de Stewart. Comme il peut être constaté, le strong ion difference

apparent (SID app) ne diffère du trou anionique plasmatique

(TAP) que par le bicarbonate absent de sa formule. Le strong

anion gap (SIG) diffère lui du TAP par la concentration en acide

faible. Ces différences/similitudes sont également illustrées

sur la Figure 2

TAP = (Na+ + K+) – (Cl– + HCO3
–)

TAPcor = TAP + 0,25 (albuminémie normale–albuminémie

mesurée)

[SID ] = [ Na+] + [K+] + [H+] + [ Ca++] + [Mg2+]

– [C1–] – anions indosés

SID app = [Na+] + [K+] – [C1–]

SID eff = [Alb–] + [HPO3
2-] + [HCO3

–] (équivalent du BE)

Où plasma [Alb–] = [Alb] × (0,123 × pH-0,631)

Et plasma [HPO3
2-] = [Phos] × (0,309 × pH-0,469)

SIG = SID app – SID eff

Soit SIG = [ Na+] + [K+] – [C1–] – ([Alb–] + [HPO3
2-]

+ [HCO3
–])

Donc SIG = TAP – [Alb–] – [HPO3
2-]
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TAU évalue indirectement l’excrétion de NH4
+ tandis que le

SID urinaire se focalise directement sur l’excrétion urinaire
de chlore (Fig. 2).

Conclusion

D’après Kellum, « ces deux approches classique et moderne
prédisent exactement les mêmes changements dans toutes
les variables pertinentes et, parce que ces changements se
produisent presque instantanément, la détermination de la
variable de causalité est extrêmement difficile. Une analogie
souvent utilisée est que l’œil nu peut observer le mouvement
du soleil en référence à la Terre, mais sans observations sup-
plémentaires (par le télescope de Galilée) ou modèles mathé-
matiques (Copernic), il est impossible de dire quel est l’élé-
ment en mouvement » [26], opinion partagée par d’autres
physiologistes [1,27]. Dans le cas de la physiologie acide–
base, plusieurs variables « bougent » simultanément, ce qui
rend l’analyse encore plus difficile. Ces deux approches sont
en réalité le miroir d’un même phénomène. Pour beaucoup,
sans remettre en cause l’intérêt conceptuel de l’approche de
Stewart, l’utilisation du BE et celle du TAP corrigé de l’al-
buminémie restent les meilleurs outils au lit du malade
[21,22,28-30]. Pour d’autres, l’approche de Stewart semble
représenter clairement une avancée dans leur pratique
clinique [22,30]. L’approche de Stewart a probablement per-
mis de revaloriser le rôle du chlore dans l’homéostasie de
l’état acide–base, tandis que parallèlement étaient identifiés
à l’échelle moléculaire différents canaux à chlorure et échan-
geurs Cl/anions, dont la pendrine régulée par l’état acide–
base [31,32]. Finalement, entre deux visions, celle dans
laquelle les variations de la chlorémie contrebalancent les
variations de bicarbonatémie (approche classique) ou l’in-
verse (approche moderne), comment choisir ? Une réponse
serait de déterminer exactement la valeur régulée (bicarbo-
natémie et/ou pH, chlorémie ou SID), dont la variation, par
un mécanisme de sensing à identifier, serait l’événement pri-
maire capable d’induire les modifications des autres para-
mètres. Cette réponse sera, on peut l’espérer, disponible dans
les années à venir.

Conflit d’intérêt : A. Blanchard, A. Lorthioir, V. Zhygalina
et E. Curis déclarent ne pas avoir de conflit d’intérêt.
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