
 LAS REACCIONES QUÍMICAS 
 
 

CAMBIOS EN LAS SUSTANCIAS 
 

 La materia puede sufrir dos tipos de transformaciones (también llamados cambios o fenómenos): 
 

Fenómeno físico: es todo cambio o transformación que sufre la materia sin que se vea afectada su composición. Es 
decir, no aparecen sustancias nuevas.  

 Ejemplos: cualquiera de los cambios de estado de la materia (gas-líquido-sólido) y también acciones como 

arrugar o romper una hoja de papel, calentar un clavo, afilar un cuchillo. 
 

Fenómeno químico: es toda transformación que sufre una sustancia con la consecuencia de alterar la composición de 

ésta. Es decir, aparecen sustancias nuevas con propiedades distintas. 

 Ejemplos: cuando quemamos un papel, cuando se oxida un clavo, y todos los casos que corresponden a una 

reacción química. En todos los casos, encontraremos que las sustancias originales han cambiado, es decir, unas 
sustancias denominadas reactivos se transforman en otras denominadas productos, y sus propiedades son totalmente 

distintas: 
 

                                                                      Reactivos                   Productos    

 

                                                                 NaOH  +  HCl       NaCl  +  H2O 
 

             En este ejemplo, los dos reactivos son corrosivos para el cuerpo humano, pero, por el contrario, los productos 

obtenidos son necesarios para nuestro organismo (el agua y la sal, NaCl, es necesaria para la hidratación de nuestro 
organismo, lo que no es bueno es el exceso de sal). 

 

 

REACCIONES QUÍMICAS 
 

 Una reacción química consiste en un nuevo reagrupamiento de los átomos de los reactivos para formar los 

productos. Esto supone la ruptura de ciertos enlaces y la formación de otros nuevos.  

 Es decir, en las reacciones químicas unas sustancias se transforman en otras, despareciendo las propiedades de 
las primeras, reactivos, para dar lugar a los productos con nuevas propiedades.  

 En una reacción se puede observar un cambio de color, la aparición de un gas, la disolución o la aparición de 

un sólido, incluso la aparición de luz, electricidad o un efecto explosivo, formación de calor o absorción del mismo 
(producción de frío), pero también puede ocurrir que no observemos nada con nuestros sentidos.  
 

 En lo referente a la producción de calor o absorción del mismo (producción de frío) hay una clasificación muy 

importante de las reacciones químicas: 
 

- Reacción exotérmica (o exoenergética) es aquella que en su transcurso desprende calor (u otro tipo de energía). 

- Reacción endotérmica (o endoenergética) es aquella que en su transcurso absorbe calor (u otro tipo de energía). 
 

 Todos estos fenómenos son debidos a que en una reacción química las moléculas de los reactivos iniciales 

chocan entre sí y rompen sus enlaces (o algunos de ellos) para reorganizarse formando otros nuevos que darán 

lugar a nuevas sustancias (productos de la reacción) con nuevas propiedades. 
 

 El hecho de que se rompan y formen nuevos enlaces no significa en absoluto que desaparezcan o aparezcan 
nuevos átomos. La realidad es que en las reacciones químicas la cantidad y tipo de átomos que hay entre los reactivos 

es igual a la cantidad de átomos en cantidad y tipo que habrá entre los productos, pero unidos de forma distinta. Así en 

la reacción  NaOH +  HCl      NaCl  +  H2O   hay la misma cantidad y tipo de átomos en los reactivos y en los 
productos, pero por ej. el Cl inicialmente está enlazado con el H y al final está enlazado con el Na. 
 

 Otro hecho muy importante (y consecuencia de lo anterior) es que: 
 

“En una reacción química, la suma de la masa de los reactivos es igual a la suma de la masa de los productos”. 
 

 Este enunciado es fundamental y se conoce como ley de conservación de la masa. Es la primera ley de la 
química y fue propuesta por Lavoisier en 1785, y por ella se reconoce a Lavoisier como el padre de la química. 

 

 

LA ECUACIÓN QUÍMICA 
 

 Una ecuación química es una representación abreviada de una reacción, en la cual figurarán las moléculas o 

átomos reaccionantes y las moléculas o átomos de los productos, indicando mediante coeficientes la proporción de ellos. 
Así por ejemplo la reacción entre el carbono y la molécula de oxígeno para dar dióxido de carbono será: 
 



C + O2  CO2 

en esta reacción podemos observar que entre los reactivos hay un átomo de carbono y dos átomos de oxígeno, como 
también ocurre entre los productos. Sin embargo, en la siguiente reacción: 
 

HCl + Ca  CaCl2 + H2 

 

como reactivos hay un átomo de cloro y uno de hidrógeno, pero como productos figuran dos átomos de cloro y dos de 

hidrógeno. Esto no puede ocurrir en la realidad pues aparecen más átomos de los que tenemos de partida, eso significa 

que la ecuación no está ajustada, es decir no están igualados los átomos de reactivos con los de los productos. Pero 
bastará poner dos moléculas de HCl en los reactivos para que quede igualada: 
 

2HCl + Ca  CaCl2 + H2 

 

ahora si hay el mismo número de átomos como reactivos y como productos. 
 

 Se denominan coeficientes estequiométricos de la ecuación a los números que aparecen delante de cada 

molécula o átomo, así en  la reacción 3H2SO4 + 2Al(OH)3  Al2(SO4)3 + 6H2O los coeficientes estequiométricos son 

3,2,1,6 (los números 1 no se escriben en la reacción química). 
 

 Es muy importante indicar que las fórmulas no deben modificarse para igualar la reacción, solo se puede 

alterar el número de moléculas (o átomos) con un número que afecta a toda la molécula (o al átomo si éste está de 
forma individual). 
 

 Para ajustar una reacción hay distintos mecanismos, pero para reacciones simples como las que vamos a ver se 

puede aplicar el siguiente modelo: 
 

 Se empieza por el ajuste de los elementos que figuren en menos lugares, igualando con un número que como 

hemos dicho afecta a toda la molécula. Luego se continúa con el otro elemento que también figure en menos lugares, 
terminando con el que figura en más sitios. Veamos un ejemplo:  
 

H2SO4 + Fe(OH)3  Fe2(SO4)3 + H2O 
 

vemos que esta ecuación no está ajustada. Para ajustarla empezamos por el S o el Fe, (no por el H que figura en tres 

lugares y menos aún por el O que figura en cuatro). En general es preferible empezar por el metal, es decir el Fe en 
nuestro caso. Vemos que en los productos hay dos átomos de Fe pero en los reactivos sólo hay uno, por lo tanto 

pondremos 2Fe(OH)3   

 H2SO4 + 2Fe(OH)3   Fe2(SO4)3 + H2O 
 

en segundo lugar ajustamos el S, viendo que hay tres en el segundo miembro y uno en el primero, así que pondremos 

un tres  delante de H2SO4:   
                                                              3H2SO4 + 2Fe(OH)3   Fe2(SO4)3 + H2O 
 

 

Seguimos con el H, viendo que ahora tenemos doce en los reactivos (seis más seis) y dos en los productos (en el H2O), 

por lo tanto al agua le pondremos 6H2O: 
 

                                                           3H2SO4 + 2Fe(OH)3   Fe2(SO4)3 + 6H2O 
 

ahora le toca el turno al último elemento, el oxígeno, y vemos que ya está ajustado. 

 

  En ocasiones en la ecuación química (dependiendo del estudio que se esté realizando) se indica el estado de 
cada uno de los reactivos y productos:   

                                          2NH4NO3(s)   2N2(g) + O2(g) + 4H2O(g) 
 

(s) sólido,  (l) líquido, (g) gas, (aq) o (ac) acuoso, que quiere decir que es una sustancia que está disuelta en agua. 
 

                                                         Pb (NO3)2 (ac) + 2 KI (ac) → Pbl2 (s) + 2 KNO3 (ac) 

 

 

TIPOS DE REACCIONES QUÍMICAS. 
 

 Existen numerosos tipos de reacciones químicas que se diferencian por el tipo de reactivos o por el propósito 

mismo de la reacción. Veamos unos ejemplos típicos, pero solo a nivel informativo, ya que no se les exigirá su 
conocimiento de cara a exámenes, salvo los que se citarán expresamente al final de este apartado: 
 

De síntesis o combinación: Donde los reactivos se combinan entre sí para originar un producto diferente: A + B → C 
 

                  2H2 +  O2 —›   2 H2O   formación de agua              3H2 +  N2 —›   2 NH3   formación de amoníaco 

 

De descomposición: Una sustancia se descompone en dos o más sustancias: A → B + C   (es inversa a la síntesis) 
 



                                                    2HgO  2Hg + O2             2NH4NO3(s)   N2(g) + O2(g) + 4H2O(g) 

 
De sustitución o de reemplazo (desplazamiento): Una sustancia sustituye el lugar de alguno de los componentes de 

los reactivos, de tal manera que el componente sustituido queda libre:  AB +C → AC + B 
 

                         Zn  +  2HCl ——›    ZnCl2 +  H2                     Mg  +  H2SO4 ——›     Mg SO4 +  H2 

 
Reacciones de precipitación: cuando se mezclan reactivos disueltos y se forma un producto sólido insoluble que 

precipita, es decir, al no ser soluble terminará yendo al fondo de la disolución (precipitará). 
 

Pb (NO3)2 (ac) + 2 KI (ac) → 2 KNO3 (ac) + Pbl2 (s)  
 

Reacciones de oxidación-reducción: ocurren cuando existe transferencias de electrones entre los reactivos lo que 

conlleva un cambio en el número de oxidación. Así, quien cede e- se oxida (por ej. El Fe metálico al pasar a Fe3+) y el 

que los recibe se reduce (por ej. el oxígeno al pasar a O2-). 
 

4Fe + 3O2  2Fe2O3 
 

Reacciones de neutralización: Una reacción de neutralización es aquélla en la cual reacciona un ácido (sustancia capaz 

de ceder H+) con una base (sustancia capaz de captar H+). En la reacción se forma una sal. 
 

 
 

 

Reacción de combustión: Una combustión es toda reacción creada entre un material combustible que es el que arde 

(alcohol, gasolina, madera …) y un comburente que provoca o favorece la combustión (generalmente el oxígeno del 
aire), activados por una cierta cantidad de energía, creando y desprendiendo calor, (reacción exotérmica). 
 

 Los elementos necesarios para la combustión son: combustible, oxígeno y calor o fuente de ignición 
 

 Las combustiones dependiendo de la velocidad de propagación, se pueden clasificar en varios tipos: 
 

 - Combustiones lentas: Las combustiones lentas no producen emisiones de luz (o la producen en cantidad pequeña) 

generando poca emisión de calor. Se suelen producir en lugares poco ventilados con escasez de comburente o sobre combustibles 

muy densos. Se trata de fuegos muy peligrosos ya que al darse en condiciones de poca aireación cuando entra aire nuevo en el 

lugar donde ocurre se produce un aumento del comburente activando el incendio rápidamente. 

 - Combustiones rápidas: En las combustiones rápidas se produce una gran emisión de calor y luz con un fuego intenso. Si 

una combustión es muy rápida se puede producir una explosión. Las explosiones se consideran combustiones instantáneas. 

Podemos distinguir entre dos tipos de explosiones: 

               - Deflagración: La velocidad de propagación del frente de llamas no supera la velocidad del sonido (340 m/s). 

               - Detonación: Se da cuando la velocidad de propagación del frente de llamas es superior a la velocidad del sonido 
 

 Los combustibles típicos son sustancias orgánicas con C y H y en muchos casos O, pero pueden a su vez 
contener N y/o S, pero también pueden contener cualquier otro elemento metálico o no metálico. La combustión da 

lugar a la formación de los óxidos de los elementos que componen el combustible: 

En términos generales se tiene de CCO2  de HH2O  de NNO2  y de SSO2 
 

C4H6O2 (l) + 9/2O2 (g)  4CO2 (g) + 3H2O (g) 
 

Que también se puede escribir como: 

2C4H6O2 (l) + 9O2 (g)  8CO2 (g) + 6H2O (g) 
 

Otros ejemplos de combustión son: 
 

 C4H6ON2 (l) + 7O2 (g)  4CO2(g) + 3H2O(g) + 2NO2 
 

 

4Na + O2  2Na2O 

C + O2  CO2 
 

- Reacciones que deben conocer y saber resolver: 

 

a)    Ácido + Metal  Sal + H2 
 

2HCl + Mg    Mg Cl2 +  H2                       2H3PO4 + 3Ca  Ca3(PO4)2 + 3H2 
 

H2SO4   +   Fe   FeSO4  +  H2                   (*) también puede ser  3H2SO4 + 2Fe   Fe2(SO4)3 + 3H2O 
              

             6HNO3 + 2Ni  2Ni(NO3)3 + 3H2       (*) también puede ser  2HNO3 + Ni  Ni(NO3)2 + H2    
 

(*) Cuando el metal tiene más de un número de oxidación pueden ocurrir tantas reacciones como números de oxidación del metal. 

 

b)   Ácido + Óxido  Sal + H2O 
 

 2HCl + MgO    MgCl2    +  H2O                             H2SO4  +  FeO   FeSO4  +  H2O  
 



3H2SO4  +  Fe2O3   Fe2(SO4)3  +  3H2O                  2H3PO4 + 3CaO  Ca3(PO4)2 + 3H2O 
              

             2HNO3 + NiO  Ni(NO3)2 + H2O                      6HClO3 + Al2O3  2Al(ClO3)3 + 3H2O 

 

c) Ácido + Hidróxido  Sal + H2O    (es la que hemos visto como reacciones de neutralización) 

HCl + Na OH    NaCl + H2O                                     H2SO4 + Ba (OH)2   BaSO4   + 2 H2O 
 

 

HNO3 + KOH    KNO3  + H2O                                  H2CO3  + 2NaOH   Na2CO3 + 2 H2O 
 

3H2SO4 + 2Fe(OH)3   Fe2(SO4)3 + 6H2O                  2H3PO4 + 3Ca(OH)2  Ca3(PO4)2 + 6H2O 

 
 

d) Reacciones de combustión de sustancias orgánicas 

              La combustión de una sustancia orgánica del tipo general CaHbOcNdSe con oxígeno (O2) dará lugar a los óxidos 

correspondientes: CO2, H2O, NO2 y SO2 (el N y S pueden dar lugar a otros óxidos, e incluso el C puede dar lugar a CO, 

pero no serán de aplicación en nuestros casos). 
 

              C3H8+ 5O2  3CO2 + 4H2O              C18H36O2 + 26O2  18CO2 + 18H2O 
 

              C5H12 + 8O2  5CO2 + 6H2O             C5H12O + 15/2O2  5CO2 + 6H2O                                    
               

              C4H6O2 + 9/2O2  4CO2 + 3H2O       C4H8O2N + 6O2  4CO2 + 4H2O + NO2              

 
 

CÁLCULOS ESTEQUIOMÉTRICOS 
 

 Estequiometría es el cálculo de las relaciones cuantitativas entre los reactivos y productos en el transcurso de 

una reacción química 
 

 Los coeficientes estequiométricos que aparecen en las ecuaciones químicas (3,2,1,6 en el caso del ejemplo que 

sigue), indican la proporción de moléculas o átomos que reaccionan y que se producen, y en consecuencia también la 
proporción de moles de reactivos y productos. Pero también, y partiendo de la definición de mol, nos indicará, con unos 

simples cálculos, la proporción de gramos que se necesitan de reactivos y la que se producirán de productos. 
 

Así, para la siguiente reacción (ya ajustada): 
 

3H2SO4 + 2Al(OH)3  Al2(SO4)3 + 6H2O  
 

debemos en primer lugar presentar su estequiometria:  
 

                   Masa moleculares                98             78                  342           18 

3H2SO4 + 2Al(OH)3  Al2(SO4)3 + 6H2O  

                                Moles                        3                 2                   1               6 

                               Gramos                   294            156                342          108   son las Mm multiplicadas por el nº de moles 
 
y debemos comprobar que la suma de las masas de los reactivos es igual a la suma de las masas de los productos (Ley 

de conservación de la masa, Ley de Lavoisier o primera ley de la química), en nuestro caso tenemos en los reactivos 

294 + 156 = 450; y en los productos 342 + 108 = 450. Si no diera igual debemos comprobar donde está el error para 

corregirlo antes de continuar.     
 

 En nuestro ejemplo tenemos que tres moles de H2SO4 reaccionan con dos moles de Al(OH)3 y producirán un 

mol de Al2(SO4)3 y seis moles de H2O.  

 Pero también podemos ver que 294 gramos de H2SO4 (3x98) reaccionan con 156g (2x78) de Al(OH)3 para dar 

lugar a 342g  de Al2(SO4)3  y 108g (6x18) de H2O. 
 Así mismo podemos decir que 3 moles de H2SO4 reaccionan con 156 g de Al(OH)3 y producirán 342 g de 

Al2(SO4)3 y seis moles de H2O. O cualquier otra combinación. 

 

 Por tanto, podemos preguntarnos: ¿Cuántos gramos de Al(OH)3 reaccionarán con 50 g de H2SO4? Para 
resolverlo sólo es necesario realizar la siguiente proporción: 
 

 

           156 g Al(OH)3         X g Al(OH)3 

           ------------------    =   ---------------          y resolviendo:  X = 50*156/294 = 26,5 g de Al(OH)3 

             294 g H2SO4           50 g H2SO4            

 

http://es.wikipedia.org/wiki/Reacci%C3%B3n_qu%C3%ADmica


 NOTA: En lugar de proporciones, es más ortodoxo o científico emplear factores de conversión, pero también 

se admite que el alumno, no habituado a ese método, resuelva por regla de tres (menos científica). En estos apuntes (y 
en la página de ejercicios resueltos) se ha elegido la opción intermedia de las proporciones. 

 

¿Cuántos moles de H2O se obtienen con 1,5 moles de Al(OH)3? 
 

        2 moles Al(OH)3       1,5 moles Al(OH)3 

         --------------------  =  -----------------------     por tanto  X =  1,5*6/2 =  4,5 moles dc H2O 

            6 moles H2O             X moles H2O 
 

¿Cuántos moles de Al(OH)3 son necesarios para obtener 12 g de H2O?  
 

        2 moles Al(OH)3       X moles Al(OH)3 
         --------------------  =  ----------------------     por tanto  X =  12x2/108 =  0.22 moles de Al(OH)3 

               108 g H2O              12 g H2O 

 

¿Cuántos gramos de Al(OH)3 reaccionarán con 2 moles de H2SO4? 
 

           3 moles H2SO4      2 moles H2SO4 
           ----------------    =   ---------------          por tanto  X = 2·156/3= 104 g de Al(OH)3 

           156 g Al(OH)3        X g Al(OH)3 

 

 Observa que en cada caso en ambos numeradores siempre se hace referencia a lo mismo (gramos o moles 

de una de las sustancias) e igualmente en los denominadores se habla de lo mismo (gramos o moles) pero de la 

otra sustancia en cuestión, de forma que, por ejemplo, para el último caso, al despejar la X: 
 

  156 g Al(OH)3 

X = 2   moles H2SO4   ·   ---------------------     =  104 g de Al(OH)3 

   3   moles H2SO4 
 

 Los cálculos que hemos realizado en los ejemplos anteriores han estado relacionados con gramos o moles, pero los 
datos o las preguntas no tienen por qué estar referidos a gramos o moles, sino que pueden hacer alusión a volúmenes o 

concentraciones de disoluciones o determinadas condiciones de gases (P, V o T), por tanto, previamente o posteriormente, 

según el enunciado del problema, habrá que reconvertir los datos (o resultados) a gramos, moles, volúmenes o presión, pero 
la base de la proporción estequimétrica siempre la realizaremos en función de gramos o moles (atender y tomar apuntes de 

los múltiples casos que se explicarán en clase). Veamos dos ejemplos: 

 

¿Qué presión tendrá el vapor de H2O a 150ºC si se han obtenido 8 l cuando reaccionaron 0,1 mol de Al(OH)3? 
 

Como el agua está en estado gas, para ver su presión aplicaremos PV=nRT, pero previamente debemos conocer cuántos 

moles de agua se han formado. 
 

        2 moles Al(OH)3       0,1 moles Al(OH)3 

         --------------------  =  -----------------------     por tanto  X =  0,1·6/2 =  0,3 moles dc H2O 

            6 moles H2O             X moles H2O 
 

            Y ahora aplicamos  PV=nRT     P·8=0,3·0,082·423   P = 1,3 atm 
 

¿Con 140 ml de H2SO4  2M cuántos gramos de Al(OH)3 reaccionarán? 
 

Primero debemos calcular los gramos de H2SO4 que hay en 140 ml de H2SO4  2M: 
 

Aplicando: M=(m/Mm)/V  2=(m/98)/0,14  m=27,44 g de H2SO4 han reaccionado. 
  

 

           156 g Al(OH)3           x g Al(OH)3 
           ------------------    =   -----------------          y resolviendo:  X = 156·27,44/298 = 14,56 g de Al(OH)3 

            294 g  H2SO4          27,44 g H2SO4            
 

 

PUREZA DE UN REACTIVO. 
 

 No todas las sustancias que se emplean en las reacciones químicas son puras, en muchos casos contienen otras 

sustancias con las que se ha encontrado en su formación natural o que han aparecido durante el proceso de fabricación y que 

en cualquiera de los casos no se han eliminado por el costo económico del proceso de purificación.  
 

 La pureza de un reactivo es la relación en la que se encuentra ese reactivo dentro de una muestra impura. 
 

𝑃𝑢𝑟𝑒𝑧𝑎 % (𝑒𝑛 𝑚𝑎𝑠𝑎) =  
𝑚𝑎𝑠𝑎 𝑟𝑒𝑎𝑙 𝑑𝑒𝑙 𝑟𝑒𝑎𝑐𝑡𝑖𝑣𝑜

𝑀𝑎𝑠𝑎 𝑡𝑜𝑡𝑎𝑙 𝑑𝑒 𝑙𝑎 𝑚𝑢𝑒𝑠𝑡𝑟𝑎
· 100 



Salvo que se especifique lo contrario las impurezas se consideran materia inerte, es decir, no intervienen en la 

reacción que tratamos. 

 

RENDIMIENTO DE UNA REACCIÓN. 
 

 En la industria química generalmente se obtiene menos cantidad de producto que la teóricamente calculada 

(estequimétricamente). Esto es debido a diversos factores, como perdida de reactivos o productos, impurezas en reactivos 

no controladas, reacciones paralelas o reversibilidad de reacciones, etc.. 
 Se define rendimiento de reacción como la relación porcentual existente entre la cantidad real de producto obtenido 

y la cantidad teórica que se debía obtener: 

 

𝑅𝑒𝑛𝑑𝑖𝑚𝑖𝑒𝑛𝑡𝑜 (𝑟) =  
𝐶𝑎𝑛𝑡𝑖𝑑𝑎𝑑 𝑟𝑒𝑎𝑙 𝑜𝑏𝑡𝑒𝑛𝑖𝑑𝑎

𝐶𝑎𝑛𝑡𝑖𝑑𝑎𝑑 𝑡𝑒ó𝑟𝑖𝑐𝑎 (𝑐𝑎𝑙𝑐𝑢𝑙𝑎𝑑𝑎)
· 100 

 

REACTIVO LIMITANTE. 
 

 Generalmente, en una reacción química, los reactivos no se encuentran en las proporciones estequiométricas y en 

consecuencia algún reactivo se consumirá por completo y otro (u otros) se quedará sin reaccionar puesto que ya no tiene 
con quien reaccionar. 

 Al reactivo que se consume por completo se denomina “reactivo limitante” precisamente porque es el que limita la 

reacción. Al otro se le denomina “reactivo en exceso” puesto que al final sobra. 
 

 El reactivo limitante es por tanto el que está en menor proporción estequiométrica, lo cual no significa en menor 

cantidad, así el hidrógeno cuando reacciona con el oxígeno deben estar en proporción de 1 a 8 y por tanto si ponemos 2g de 

hidrógeno con 8 g de oxígeno tenemos que el hidrógeno está en exceso y el oxígeno aún estando con  mayor en masa se 

encuentra en defecto, es decir es el limitante. 
  

Los cálculos en las reacciones químicas deben realizarse con el reactivo limitante. 

 

Para ejercicios con pureza, rendimiento y reactivos limitantes y en exceso ir a: 

EJERCICIOS RESUELTOS DE REACCIONES QUÍMICAS 

 

METALURGIA Y SIDERURGIA. 
 

El  proceso  de  obtención  de  los  metales  a  partir  de  sus  minerales  recibe  el  nombre  de metalurgia. 

Si  nos referimos específicamente a la obtención del hierro, hablamos de siderurgia. 
 

 El hierro se obtiene en los altos hornos a 
partir de sus minerales, normalmente oligisto 

(hematita) (Fe2O3) y magnetita (Fe3O4). El 

mineral se tritura y lava para aumentar su riqueza 

en óxido y después se aglomera con otros 
minerales para formar bolitas llamadas pelets. 

Para obtener hierro metal a partir de los óxidos 

de hierro 2+ y 3+ se  utiliza carbón  de coque, a 
partir de la hulla, que mediante tratamiento 

térmico en ausencia de aire se obtiene un  carbón  

con  un  alto  contenido  en carbono, el coque, 
con 90-95% C. El  tercer  ingrediente  usado  en  

la  obtención  del hierro  es  la  piedra  caliza  

(CaCO3),  llamada fundente,  cuya  misión  

principal  es  combinarse  con  la parte no 
aprovechable del mineral (ganga) para formar la 

escoria. Los tres ingredientes: pelets (mineral de 

hierro), coque y fundente se almacenan en tolvas 
cerca del alto horno y se cargan en vagonetas 

(skips) que ascienden por un plano inclinado 

hasta el tragante donde vierten los materiales.  
 En el interior del horno se producen una 

serie de reacciones químicas que terminan produciendo hierro líquido en la parte más baja del mismo (crisol). La 

temperatura del horno va  desde unos 3000C en la parte superior,  hasta unos 1800 ºC en el crisol,  y  la mezcla  de  

mineral  de  hierro,  coque  y  fundente  va  descendiendo  produciéndose  la  reducción  paulatina  del óxido a metal. 

 
 Fuente de imagen: Kalipedia 



 EI aire precalentado se introduce en el alto horno a través de aberturas situadas casi en su base, denominadas 

toberas. El aire caliente se combina con el coque, formando dióxido de carbono. 
 

C + O2 —-> CO2 + Calor 

 

 Esta reacción es exotérmica, es decir, lleva consigo la producción de calor, y, como resultado, tiene lugar una 
elevación de la temperatura. El anhídrido carbónico que se forma asciende, encontrando a su paso nuevas remesas de 

coque, mediante el cual, en estas condiciones de temperatura, se reduce a monóxido de carbono. 

 
CO2 + C —> 2 C0 

  

 Las moléculas de monóxido de carbono pueden, a su vez, combinarse con otros átomos de oxígeno, procedentes 
del óxido de hierro, para formar, nuevamente, anhídrido carbónico, con transformación simultánea de hierro metálico. 

A este resultado se llega por medio de una complicada serie de reacciones químicas, pero el proceso global es, 

fundamentalmente, el siguiente: 
 

Fe2O3 + 3 CO —-> 2 Fe + 3 CO2 
   

 El hierro formado va depositándose en el fondo del alto horno. A esta altura existen unos orificios de salida, 

que generalmente están cerrados, y que se abren una vez cada cuatro o cinco horas, para sacar unas 300 ó 400 toneladas 
de hierro fundido. 

 

 El hierro así obtenido (hierro de fundición o arrabio) contiene del 3 al 4,5 % de carbono. La mayoría de las 
impurezas del mineral han sido separadas mediante la piedra caliza. En efecto, al fundirse ésta, se combina con las 

impurezas para formar la escoria, sustancia vítrea que también se desliza hacia el fondo del horno. La escoria no es tan 

densa como el hierro fundido y flota sobre su superficie, de donde se recoge a través de un orificio situado por encima 

del depósito de hierro. 
 

 La escoria se utiliza en la construcción de carreteras, en la manufactura de cierto tipo de ladrillos y en la 

fabricación de cemento. 
 

El acero. 
 

 El hierro de fundición (arrabio) que sale del horno es duro pero quebradizo debido al alto contenido en C (4%). 

Para mejorar sus propiedades mecánicas el hierro se transforma en acero en las acerías a las que llega en estado líquido 
en los llamados torpedos. En las acerías el arrabio se somete a un proceso de afino para eliminar el exceso de carbono. 

Este proceso consiste  en inyectar oxígeno a una elevada presión con caliza en polvo. El oxígeno se   provoca que el C 

y las impurezas (Si, P, S...) se eliminen en forma de óxidos gaseosos o compuestos sólidos que flotan sobre el acero 
líquido formando la escoria. También se añaden otros metales: Cr, Mn, Ni, W, V, Mo ... etc para obtener aceros con 

propiedades especiales: aceros inoxidables, al cromo... etc. 

 

 
 
 


