NITRÓGENO

Número atómico: 7

Peso Molecular:14

El nitrógeno es el primer elemento del grupo V de la tabla periódica. Todos los elementos de este grupo poseen 5 electrones en el último nivel, por lo que pueden completar el octeto ganando 3 electrones ó perdiendo 5 electrones. Es por esta razón que frecuentemente estos elementos comparten electrones variando su estado de oxidación desde un máximo de +5 hasta un mínimo de –3. En particular el nitrógeno y el fósforo muestran todos los estados de oxidación comprendidos entre esos dos valores.


El N constituye el 0,03% de la corteza terrestre y se encuentra en mayor proporción en la atmósfera como N2. También se lo encuentra combinado formando parte del NaNO3 (nitrato de Chile).

Nitrógeno elemental. El N2 es un gas incoloro e inodoro (p.f = -210°C; p.e = - 196°C). Es poco soluble en agua. Es sumamente inerte a temperatura ambiente, no reaccionando en estas condiciones, ni con metales ni con no-metales. El aumento de la temperatura incrementa su actividad, especialmente con los metales, con algunos de los cuales se combina formando nitruros, ej: Mg3N2.


El N2 se obtiene a partir del aire, por eliminación del O2, ó a partir de sus compuestos:




         
(
  
2 NH3 + 3 CuO   ----------(   3 H2O + N2 + 3 Cu




(
  
NH4NO2   ----------(   2 H2O + N2 

El N2 se utiliza principalmente para la síntesis de compuestos de nitrógeno, también como gas inerte en el llenado de bombitas eléctricas.

Amoníaco. Es uno de los compuestos más importantes del nitrógeno. Se produce en la naturaleza como producto de la putrefacción de la materia orgánica vegetal y animal.


En el laboratorio se obtiene mediante la siguiente reacción:





       (
  
Ca(OH)2 + 2 NH4Cl   ----------(   2 NH3 + CaCl2 + 2 H2O 


En la industria, se obtiene por reacción directa entre H2 y N2. Esta reacción, denominada síntesis de Haber, es extremadamente lenta, por lo que se la debe realizar en presencia de un catalizador, formado generalmente por óxidos de hierro. Se trabaja a muy alta presión (1000 atm) y a temperaturas de 500°C (temperatura que surge de un compromiso entre los requerimientos de equilibrio y cinéticos).

El proceso es el siguiente:


N2 (g) + 3 H2 (g) ⇌ 2 NH3 (g)



(H°= -22 kCal

Verifique en qué condiciones de P y T, desde el punto del equilibrio químico, sería conveniente realizar este proceso para tener un mayor rendimiento.


La molécula de NH3 es polar, de forma piramidal y tiene un par de electrones sin compartir y además es soluble en agua. Es capaz de disolver gran número de sales y a los metales alcalinos y alcalino-térreos, dando soluciones con electrones solvatados.


El NH3 en agua sufre el siguiente equilibrio:


NH3 + H2O ⇌ NH4+ + OH-
De modo que la solución de amoníaco se comporta como un hipotético NH4OH. Como este proceso no es completo, es comprensible que las sales de amonio presenten el fenómeno de hidrólisis dando soluciones ácidas:


NH4+ + H2O ⇌ NH3 + H3O+
(ácida)

El amoníaco es utilizado para eliminar la dureza temporaria del agua y por el mismo motivo es usado, a nivel doméstico, para limpiar y lavar, produciendo un ahorro de jabón. Debido a su gran calor de vaporización, el amoníaco líquido es utilizado en máquinas frigoríficas y en la fabricación de hielo; en ambos casos se aprovecha la vaporización del amoníaco y la consiguiente absorción de calor. Las sales de amonio, en particular el sulfato y el nitrato, son usados como base para fertilizantes nitrogenados.

Oxidos del Nitrógeno. El nitrógeno presenta los siguietes óxidos: NO, N2O, NO2, N2O4, N2O3, y N2O5.

El N2O, óxido nitroso, puede obtenerse por descomposición del nitrato de amonio:


NH4NO3   ----------(   N2O + 2 H2O

Es un gas incoloro, soluble en agua y fue usado como anestésico, presentando como efecto colateral, un estado de excitación nerviosa acompañado de hilaridad en quien lo respira, por lo que se lo llama gas hilarante.

El NO es el óxido nítrico que puede obtenerse por reducción del ácido nítrico frente a una gran variedad de agentes reductores: Cu, Fe+2, etc. El NO se oxida muy facilmente a NO2 cuando se pone en contacto con el aire:


NO + ½ O2   ----------(   NO2
El N2O3 es inestable descomponiéndose a temperatura ambiente, según la reacción:


N2O3 ⇌ NO + NO2
A bajas temperaturas, el equilibrio está desplazado hacia la izquierda presentándose como un líquido azul.

El NO2 se forma también en la reducción del ácido nítrico y en la oxidación del NO. Presenta un equilibrio con el N2O4:


N2O4 (incoloro) ⇌ 2 NO2 (pardo)

reacción endotérmica

A bajas temperaturas el equilibrio está desplazado hacia la izquierda, en cambio a 150°C, existe casi exclusivamete el NO2.

El NO2 se disuelve en agua fría según la reacción:


NO2 + 3 H2O ⇌ 2 H3O+ + NO2- + NO3-
A temperaturas mayores, el nitrito se descompone en NO y NO3-.

El N2O5 se produce por deshidratación del ácido nítrico del cual es el anhídrido:


2 HNO3 + P2O5 ⇌ 2 HPO3 + N2O5
Es inestable por encima de 30°C descomponiéndose en NO2 y O2. Se disuelve en agua generando ácido nítrico.

Acido nitroso y nitritos. El ácido nitroso  es un ácido débil que sólo se forma agregando un ácido a una solución fría y diluída de un nitrito:


H3O+ + NO2- ⇌ HNO2 + H2O

Sin embargo, es inestable y se desproporciona dando nitrato y monóxido de nitrógeno. En cambio, los nitritos son bastante estables, de modo que a elevadas temperaturas:

 (
  
2 NaNO3   ----------(   2 NaNO2 + O2
Acido nítrico y nitratos. El ácido nítrico se obtiene por reacción del ácido sulfúrico sobre el nitro de Chile:




     (

NaNO3 + H2SO4  ⇌ HNO3 + NaHSO4
La reacción es reversible a temperaturas ordinarias (ambos ácidos son fuertes), pero al calentar se desprende ácido nítrico que es menos fijo que el sulfúrico (p.e HNO3=86°C).

El ácido nítrico se descompone facilmente, en una reacción catalizada por la luz, en NO2 y O2, por lo que el líquido tiene cierta coloración amarilla debida al dióxido de nitrógeno disuelto.


4 HNO3   ----------(   4 NO2 + 2 H2O + O2
A nivel industrial, el HNO3 se otiene por el proceso de Ostwald, cuyas reacciones son:


4 NH3    +    5 O2   ----------(   4 NO     +     6 H2O


2 NO     +       O2   ----------(   2 NO2

3 NO2    +    3 H2O   ----------(   2 H3O+   +     2 NO3-    +     NO

El NO resultante se recicla al segundo paso.


El ácido nítrico es extremadamente corrosivo, produciendo quemaduras de gravedad. En solución diluída produce manchas amarillas al reaccionar con las proteínas de la piel formando ácido xantoproteico. Es un poderoso agente oxidante dando una variada gama de productos de reducción de acuerdo al agente reductor al que se lo enfrenta y a las condiciones usadas. Algunos ejemplos de su acción oxidante son:


S + 6 HNO3   ----------(   H2SO4 + 2 H2O + 6 NO2

P + 5 HNO3 + 2 H2O   ----------(   3 H3PO4 + 5 NO

Con los metales poco activos, como la plata, el cobre y el plomo, reacciona dando NO2 cuando se lo usa concentrado, y NO cuando se lo usa en solución diluída:


  Cu + 4 HNO3 (c)   ----------(   Cu(NO3)2 + 2 NO2 + 2 H2O


3 Cu + 8 HNO3 (d)   ----------(   Cu(NO3)2 + 2 NO + 4 H2O

Con los metales más activos, como el zinc y el hierro, reacciona dando N2O e incluso NH4+ cuando se lo utiliza en solución diluída, y NO2 en solución concentrada:


4 Zn + 10 HNO3 (d)   ----------(   4 Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3 H2O

El ácido nítrico es muy utilizado en la fabricación de colorantes, explosivos, plásticos, perfumes y drogas. Los nitratos son muy utilizados como abonos nitrogenados.

Ciclo del nitrógeno en la naturaleza


Todos los seres vivos necesitan nitrógeno, en especial, para la síntesis de proteínas. Así, el nitrógeno es capturado del medio ambiente como N2 por algunas bacterias ó como NH3 ó NO3- por los vegetales. Posteriormente, con la putrefacción de las proteínas de vegetales y animales, se genera nitrógeno y amoníaco que van a la atmósfera, y otros iones nitrogenados que van directamente al suelo. El amoníaco retorna al suelo disuelto en el agua de lluvia. El nitrógeno elemental es recuperado a través de bacterias que viven en las raícess de las leguminosas (rizobium) y que fijan nitrógeno atmosférico convirtiéndolo en proteínas y otros compuestos nitrogenados. El nitrógeno también es recuperado a través de una serie de procesos que puede sufrir en la atmósfera como oxidación a NO (catalizada por descargas eléctricas). El NO luego se oxida a NO2 y éste se disuelve dando nitratos y nitritos. Este ciclo se muestra en el siguiente esquema:
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RA 17.1 Elciclo del nitrégeno. Aunque el suministro de nitrégeno en la atmésfera es
précticamente inagotable, tiene que combinarse con hidrégeno u oxigeno antes de que pueda ser
asimilado por las plantas, los cuales o su vez son consumidas por los animales, £l nitrégeno juvenil es
nitrégeno que no ha participado previamente en el ciclo del nitrégeno.






FÓSFORO

Número atómico: 15

Peso Molecular:31

Fu descubierto en 1669 por el alquimista Brand de Hamburgo, quien buscando la piedar filosofal, o sea una sustancia capaz de convertir en oro todos los metales, destiló una mezcla de arena y orina evaporada, obteniendo una sustancia que tenía la propiedad de dar luz en la oscuridad. A esa sustancia se la llamó “fósforo de Brand”.

Durante un siglo se obtuvo unicamente de la orina, hasta 1771 en que Scheele la obtiene a partir de huesos quemados. Lavoisier demostró luego que se trataba de un elemento.


La química del P y sus compuestos tiene muchos puntos de contacto con la del N. Ambos elementos están ubicados en el grupo VA de la tabla periódica.

El P no se encuentra libre en la naturaleza, sino en forma abundante como fosfatos, una parte como apatito que es marcadamente cristalino y parte como fosforita, microcristalina y menos pura. El  más importante es el fosfato de calcio Ca3(PO4)2 de origen fósil, llamado fosforita. El mineral apatito consiste en fosfato cálcico junto con fluoruro ó cloruro cálcico:

3 Ca3(PO4)2.CaF2
ó
3 Ca3(PO4)2.CaCl2
Los yacimientos más ricos en fosfatos se encuentran en Túnez, la Florida y Carolina del Norte (Estados Unidos). Abundan también en Francia, Bégica y Chile.

Las plantas necesita P para construir algunas partes escenciales de los tejidos vegetales. El suelo fértil debe por lo tanto contener P, generalmente en forma de fosfatos y cuando no está en cantidad suficiente, añadírselo en forma de abonos. Asimismo compuestos orgánicos complejos de P tales como la lecitina son constituyentes esenciales de los músculos, nervios y cerebro de los animales. El fosfato constituye aproximadamente el 30% de los huesos y dientes.

Obtención de P. Actualmente se obtiene P partiendo de fosfato natural Ca3(PO4)2, tratándolo con un reductor enérgico y a altas temperaturas. 

Este proceso se realiza en un horno eléctrico, donde se mezcla el fosfato mineral pulverizado con carbono cok y arena (sílice, SiO2). La reacción de reducción comienza alrededor de 1150°C y es completa a 1450°C. Podemos considerar una reacción de obtención en dos etapas, primero una descomposición y luego una óxidoreducción:


Ca3(PO4)2 + 3 SiO2   ----------(   3 CaSiO3 + P2O5

P2O5 + 5 C   ----------(   5 CO + P

El silicato cálcico que se forma funde y se separa como escoria. El vapor de P escapa por un orificio de salida y condensa por medio de agua fria.

El P que se obtiene es impuro, y se purifica por destilación fraccionada al vacío ó en atmósfera de N, ó por cristalización fraccionada utilizando algún solvente en el que el P sea soluble. La forma obtenida del horno y recolectada bajo agua se conoce como P blanco ó amarillo, que es una forma alotrópica del P.

Variedades alotrópicas. El P se presenta en varias formas, de las cuales las dos más importantes son el P blanco y el P rojo. 

P blanco. Se obtiene por condensación de vapores de P. En el comercio se encuentra como barras amarillentas blandas, pero cuando se obtiene cristalizado de sus soluciones ó de sus vapores, forma cristales cúbicos transparentes. El p.f. es 44,1°C y el p.e. es 280,5°C. Reacciona fácil y a veces en forma violenta con O2. Es soluble en S2C, éter, benceno y otros solventes orgánicos, pero es insoluble en agua. Se oxida lentamente en aire, aún a temperatura ambiente, emitiendo luz mediante un fenómeno denominado quimioluminiscencia.

En aire húmedo puede inflamarse a 30°C, mientras que en aire seco se requiere mayor temperatura. Como es muy inflamable, debe guardarse sumergido en agua para evitar su oxidación y combustión espontánea. El calor del cuerpo es suficiente para elevar la temperatura del P por encima de su punto de inflamación, por lo que no se lo debe manipular con los dedos, sino con pinzas. Las quemaduras producidas por P son muy dolorosas y tardan en curarse.

Los humos de P son muy venenosos produciendo necrosis, siendo especialmente atacados los huesos de la mandíbula y la nariz, cuando se respiran de forma continua.

El P sólido es también muy venenoso, siendo 0,15 g una dosis mortal. Se usa como ingrediente de ciertas pastas insectisidas y para exterminar ratones.

Soluciones no muy concentradas de P contienen a este elemento como P4. El P blanco se disuelve facilmente en SO2 líquido y NH3 líquido.

P rojo ó violeta. Se obtiene calentando el P blanco en ausencia de aire a 240-250°C durante 50 hs, ó por exposición a la luz ó rayos X. Esta reacción es exotérmica y se cataliza por la presencia de pequeñas cantidades de I2. Es de color rojo, no se oxida a temperatura ambiente con O2 y no es apreciablemente soluble en ningún solvente. Los cristales de P rojo son muy pequeños y aparece como un polvo de color rojo.

El P rojo sublima y su vapor es el mismo que el de la variedad blanca. Cuando condensa se obtiene el P blanco. A presión elevada tiene un p.f. de 500 a 600°C.

El P rojo no es venenoso, no fosforece en la oscuridad y no es necesario conservarlo bajo agua para evitar su combustión espontánea.

El P violeta o Hittorf se obtiene como cristales pequeños, monoclínicos, de color violeta, cuando se enfría una solución de P blanco en Pb fundido. Se cree que las modificaciones roja y violeta difieren solamente en el tamaño de sus partículas o cristales. Los cristales de la forma violeta son más grandes que los de la roja.

Vapor de P. Las medidas de la densidad del vapor coinciden con la forma tetratómica de la molécula, P4, a temperaturas inferiores a 800°C. A temperaturas mayores, se produce disociación, encontrándose las formas P4, P2 y P.

Propiedades Químicas. Usos

El P es un elemento activo que se combina con O2, S, halógenos y muchos elementos metálicos. El P blanco es más activo. Se quema con O2 formando una llama blanca brillante que emana humos de P2O5 sólido. En aire húmedo forma una niebla, gotas diminutas de H3PO4, que quedan en suspensión en la atmósfera. Debido a esta propiedad, se usó P durante la guerra para producir con su combustión, nieblas artificiales. A causa de su combustibilidad, también se lo utilizó en la fabricación de bombas incendiarias.

Las propiedades químicas del P rojo son análogas a las del P blanco.

La mayor parte del P existente en el comercio se lo usa para la fabricación de cerillas. Se utiliza la forma P4S3 que es tan buen agente de ignición como el P blanco, pero no es tóxico.

Compuestos oxigenados de P

Se conocen tres óxidos:
P2O3 (trióxido de P), P2O4 (tetróxido de P), P2O5 (pentóxido de P)



P + O2 (atmósfera limitada) ( P2O3 (cristales incoloros de p.f. 23,8°C)
P2O3 + H2O ( H3PO3
P2O3 + O2 (suficiente cantidad) ( P2O5

P + O2 (en abundancia) ( P2O5
El P2O5 es el principal producto de la oxidación completa de P blanco ó rojo. Los humos blancos de este compuesto condensan en un polvo blanco amorfo. Es un producto extremadamente higroscópico, por lo que se lo utiliza para secar gases. Cuando se lo arroja al agua produce un sonido estridente. Al absorber agua forma HPO3 (ácido metafosfórico) y con posteriores adiciones de agua forma H4P2O7 (ácido pirofosfórico) y H3PO4 (ácido ortofosfórico).

Oxoácidos del fósforo

	FORMULA
	NOMBRE
	ESTADO OXIDACIÓN DEL P

	H3PO2
	Ácido hipofosforoso
	+ 1

	H3PO3
	Ácido fosforoso
	+ 3

	HPO3
	Ácido metafosfórico
	+ 5 

	H4P2O7
	Ácido pirofosfórico
	+ 5 

	H3PO4
	Ácido ortofosfórico
	+ 5


Acido fosforoso. El ácido fosforoso se forma por acción del agua sobre el P2O3:
P2O3 + 3 H2O ( 2 H3PO3
Y por acción del agua sobre PCl3:

PCl3 + 3 H2O ( 2 H3PO3 + 3 HCl

El HCl y el exceso de agua se eliminan por evaporación, y el ácido fosforoso se obtiene como un sólido cristalino de p.f. 71,7-73,6°C. Es muy delicuescente y soluble en agua. Además es un reductor enérgico frente a O2 dando H3PO4. Sólo dos de sus H pueden ionizarse en solución acuosa, por lo que se deduce que uno de los H está directamente unido al átomo de P:
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Los fosfitos, sales del ácido fosforoso, son solubles en agua y reductores fuertes.

Acido fosfórico. El ácido metafosfórico HPO3 es un sólido soluble en agua transformándose en H3PO4 lentamente a temperatura ambiente, pero en forma más rápida a ebullición:


HPO3 + H2O ( H3PO4



Esta reacción es reversible, ya que el HPO3 se puede preparar por evaporación del H3PO4 y moldeando el residuo fundido en barras.

El ácido pirofosfórico H4P2O7 se prepara calentando el H3PO4 a elevadas temperaturas, 250-260°C durante un cierto tiempo:


2 H3PO4 ( H4P2O7 + H2O

Es un sólido incoloro que en solución acuosa genera lentamente el H3PO4.

El ácido ortofosfórico H3PO4 es el más importante de todos los ácidos del P y se lo denomina simplemente ácido fosfórico. Puede prepararse oxidando P con HNO3 y eliminando el exceso de ácido nítrico por evaporación:


3 P + 5 HNO3 + 2 H2O ( 3 H3PO4 + 5 NO

El ácido fosfórico puro es un sólido que funde a 42°C, es muy soluble en agua y difícil de obtener en forma cristalina, de modo que se vende como solución acuosa.

El ácido fosfórico comercial se prepara tratando fosfato tricálcico pulverizado con H2SO4 al 60%:


Ca3(PO4)2 + 3 H2SO4 ( 2 H3PO4 + 3 CaSO4
El CaSO4 precipita y se separa por filtración. El filtrado se concentra por evaporación.


La ionización de ácido fosfórico se realiza en tres etapas sucesivas:


H3PO4 ⇌ H+ + H2PO4-

primera disociación
Ka1 = 10-3


H2PO4-
⇌ H+ + HPO4=

segunda disociación
Ka1 = 10-8


HPO4=
⇌ H+ + PO4-3

tercera disociación
Ka1 = 10-11

Las dos últimas disociaciones ocurren en muy pequeña escala. Así en una solución 0,1 M de H3PO4 solamente el 24% de las moléculas están disociadas y casi todas ellas corresponden a la primera disociación.

Fórmulas electrónicas de los ácidos fosfóricos
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Ácido pirofosfórico H4P2O4
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Ácido ortofosfórico H3PO4
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Fosfatos

El ácido fosfórico forma tres clases de sales, en las cuales son reemplazados por metales Na ó Ca, uno, dos ó tres átomos de H:



NaH2PO4
fosfato monosódico ú ortofosfato sódico primario



Na2HPO4
fosfato disódico ú ortofosfato sódico secundario



Na3PO4
fosfato trisódico ú ortofosfato sódico terciario

Solubilidad. La mayoría de los fosfatos primarios son solubles en agua, mientras que con la excepción del los de Na, K y NH4+, la mayoría de los secundarios y terciarios son insolubles.


Los fosfatos primarios tienen en solución, reacción levemente ácida (pH ( 5), porque las propiedades ácidas del H2PO4- predominan sobre sus propiedades básicas (hidrólisis).


Los fosfatos secundarios solubles dan soluciones alcalinas (pH ( 10), ya que la hidrólisis predomina sobre la disociación.


Los fosfatos terciarios solubles (ej. Na3PO4), dan soluciones fuertemente alcalinas, ya que el PO4-3 actúa como una base fuerte y es hidrolizada por el agua.

Superfosfatos

Los fosfatos constituyen uno de los nutrientes esenciales para las plantas y son sustancias ampliamente usadas como FERTILIZANTES. 

En la naturaleza se encuentran grandes cantidades de Ca3(PO4)2 como apatito y fosforita, pero como son muy insolubles en agua, las plantas lo absorben en forma extremadamente lenta, por lo que no se los puede utilizar directamente como fertilizantes. Se los pulveriza finamente y se los hace reaccionar con ácido sulfúrico, obteniéndose una mezcla de Ca(H2PO4)2 y CaSO4 que es usada extensamente como fertilizante, denominada superfosfato. El fosfato monocálcico que contiene es soluble en agua y rápidamente absorbido por los vegetales

Superfosfato simple


Ca3(PO4)2​ + 2 H2SO4 
( Ca(H2PO4)2 + 2 CaSO4






      Superfosfato simple

Es una masa seca, debido a que el agua del ácido es absorbida por el CaSO4 como agua de cristalización (
CaSO4.2 H2O), que puede reducirse a polvo fino.


La calidad del superfosfato depende de la cantidad de ácido fosfórico soluble que contiene. Se determina la cantidad de ácido fosfórico que se puede extraer como fosfato con agua. El producto comercial contiene un 18% de P2O5 en forma soluble.

Superfosfato triple


Ca3(PO4)2​ + 4 H3PO4 
( 3 Ca(H2PO4)2 






      Superfosfato triple

Retrogradación de superfosfato

El superfosfato está constituído no solamente por Ca(H2PO4)2 soluble en agua y CaSO4, sino también por algo de Ca3(PO4)2, CaCO3 no atacado, Ca2(HPO4)2, fosfatos de hierro y aluminio, etc. Después de la fabricación de superfosfato, se producen en esta mezcla compleja, reacciones sucesivas que modifican el estado de combinación del ácido fosfórico, especialmente cuando el superfosfato ha sido preparado con un fosfato que contiene Fe y Al.

El Ca(H2PO4)2 soluble ataca poco a poco al Ca3(PO4)2 dando como producto CaHPO4 insoluble en agua pero soluble en citrato de amonio:


 Ca3(PO4)2 + Ca(H2PO4)2 ( 4 CaHPO4

Insoluble         Soluble              Insoluble

De este modo la cantidad de ácido fosfórico soluble en agua disminuye. Este fenómeno se conoce como retrogradación.

Para los fosfatos que contienen Fe y Al, la retrogradación ocurre también mediante los siguientes procesos:


Fe2O3 + 2 Ca(H2PO4)2 ( 2 FePO4 + 2 CaHPO4 + 3 H2O


Al2O3 + 2 Ca(H2PO4)2 ( 2 AlPO4 + 2 CaHPO4 + 3 H2O

Sin embargo se demostró que esta retrogradación tiene poca importancia desde el punto de vista agrícola. Numerosas experiencias demostraron que el CaHPO4, como así también los FePO4 y AlPO4 tienen un gran valor nutricional, porque en presencia de ciertas sales amoniacales que abundan en el suelo, pueden ser absorbidos por las raíces de las plantas, resultando de esta manera asimilables.


Los fosfatos solubles en ácido cítrico (como el CaHPO4) pueden ser absorbidos por las plantas, ya que las raíces elaboran ácidos que parecen tener acción solvente parecida a la de una solución de ácido cítrico. Una solución de citrato de amonio disuelve estos fosfatos, debido a que los citratos forman complejos solubles con sales férricas. 


A modo de conocer el valor de un superfosfato, el agricultor debe saber no solamente la cantidad que contiene de ácido fosfórico soluble en agua, sino también el ácido fosfórico soluble en citrato de amonio. 


En definitiva, en la compra de un superfosfato se deberá tener en cuenta:

1. el ácido fosfórico soluble en agua

el ácido fosfórico soluble en citrato de amonio
PAGE  
11

_1092323697.ppt


NITRITOS



NITRÓGENO

ATMOSFÉRICO



PROTEÍNA

ANIMAL



AMONÍACO



NITRATOS



PROTEÍNA

VEGETAL





Asimilación

vegetal















Acción

Bacteriana

Combustión

Acc. Bacteriana







Digestión Animal

Combustión

Acc. Bacteriana

Fijación Química

Acción Bacteriana

Acción

bacteriana

Acción

Bacteriana

Descarga eléctrica

Fijación Química

Acción Bacteriana

Acción

bacteriana



Descomposición









Destilación Destructuiva



CICLO DEL NITROGENO



34












