Tema 2. Tabla Periódica:

Los seres humanos siempre hemos estado tentados a encontrar una explicación a la complejidad de la materia que nos rodea. Al principio se pensaba que los elementos de toda materia se resumían al agua, tierra, fuego y aire. Sin embargo al cabo del tiempo y gracias a la mejora de las técnicas de experimentación física y química, nos dimos cuenta de que la materia es en realidad más compleja de lo que parece. Los químicos del siglo XIX encontraron entonces la necesidad de ordenar los nuevos elementos descubiertos. La primera manera, la más natural, fue la de clasificarlos por masas atómicas, pero esta clasificación no reflejaba las diferencias y similitudes entre los elementos. Muchas más clasificaciones fueron adoptadas antes de llegar a la tabla periódica que es utilizada en nuestros días.

Cronología de las diferentes clasificaciones de los elementos químicos
Döbereiner

Este químico alcanzó a elaborar un informe que mostraba una relación entre la masa atómica de ciertos elementos y sus propiedades en 1817. Él destaca la existencia de similitudes entre elementos agrupados en tríos que él denomina “tríadas”. La tríada del cloro, del bromo y del yodo es un ejemplo. Pone en evidencia que la masa de uno de los tres elementos de la triada es intermedia entre la de los otros dos. En 1850 pudimos contar con unas 20 tríadas para llegar a una primera clasificación coherente.

Chancourtois y Newlands

En 1862 Chancourtois, geólogo francés, pone en evidencia una cierta periodicidad entre los elementos de la tabla. En 1864 Chancourtois y Newlands, químico inglés, anuncian la Ley de las octavas: las propiedades se repiten cada ocho elementos. Pero esta ley no puede aplicarse a los elementos más allá del Calcio. Esta clasificación es por lo tanto insuficiente, pero la tabla periódica comienza a ser diseñada.

Meyer

En 1869, Meyer, químico alemán, pone en evidencia una cierta periodicidad en el volumen atómico. Los elementos similares tienen un volumen atómico similar en relación con los otros elementos. Los metales alcalinos tienen por ejemplo un volumen atómico importante.

Mendeleïev

En 1869, Mendeleïev, químico ruso, presenta una primera versión de su tabla periódica en 1869. Esta tabla fue la primera presentación coherente de las semejanzas de los elementos. El se dio cuenta de que clasificando los elementos según sus masas atómicas se veía aparecer una periodicidad en lo que concierne a ciertas propiedades de los elementos (

HYPERLINK "http://www.lenntech.com/espanol/propiedades-qu%C3%ADmicas.htm#N%C3%BAmero%20at%C3%B3mico"
Número atómico- Masa atómica – Electronegatividad de Pauling – Densidad -  Punto de fusión –Punto de ebullición – Radio de Vanderwaals – Radio iónico – Isótopos – Corteza electrónica –Energía de la primera ionización – Energía de la segunda ionización – Potencial estándard). La primera tabla contenía 63 elementos. 

Esta tabla fue diseñada de manera que hiciera aparecer la periodicidad de los elementos. De esta manera los elementos son clasificados verticalmente. Las agrupaciones horizontales se suceden representando los elementos de la misma “familia”.

Para poder aplicar la ley que él creía cierta, tuvo que dejar ciertos huecos vacíos. Él estaba convencido de que un día esos lugares vacíos que correspondían a las masas atómicas 45, 68, 70 y 180, no lo estarían más, y los descubrimientos futuros confirmaron esta convinción. El consiguió además prever las propiedades químicas de tres de los elementos que faltaban a partir de las propiedades de los cuatro elementos vecinos. Entre 1875 y 1886, estos tres elementos: galio, escandio y germanio, fueron descubiertos y ellos poseían las propiedades predecidas.

Sin embargo aunque la la clasificación de  Mendeleïev marca un claro progreso, contiene ciertas anomalías debidas a errores de determinación de masa atómica de la época.

Tabla periódica moderna  La tabla de Mendeleïev condujo a la tabla periódica actualmente utilizada.

Un grupo de la tabla periódica es una columna vertical de la tabla. Hay 18 grupos en la tabla estándar. El hecho de que la mayoría de estos grupops correspondan directamente a una serie químmica no es fruto del azar. La tabla ha sido inventada para organizar las series químicas conocidas dentro de  un esquema coherente. La distribución de los elementos en la tabla periódica proviene del hecho de que los elementos de un mismo grupo poseen la misma configuración electrónica en su capa más externa.  Como el comportamiento químico está principalmente dictado por las interacciones de estos electrones de la última capa, de aquí el hecho de que los elementos de un mismo grupo tengan similares propiedades físicas y químicas.

La tabla periódica de los elementos es la organización que, atendiendo a diversos criterios, distribuye los distintos elementos químicos conforme a ciertas características.

Suele atribuirse la tabla a Dimitri Mendeleiev, quien ordenó los elementos basándose en la variación manual de las propiedades químicas, si bien Julius Lothar Meyer, trabajando por separado, llevó a cabo un ordenamiento a partir de las propiedades físicas de los átomos.

Problemas:
**Which three groups of the Periodic Table contain the most elements classified as metalloids (semimetals)?

1, 2, and 13 

2, 13, and 14 

14, 15, and 16 

16, 17, and 18 

Correct Answer Number: 3

Explanation: Go to the Periodic Table and note the location of the stepped line dividing metals and nonmetals. Elements next to the left or right of this line are metalloids. Choice three includes 5 metalloids.
** Which element has the highest first ionization energy?

sodium 

aluminum 

calcium 

phosphorus 

Correct Answer Number: 4

Explanation: See Ref. Table S.  Phosphorus (P) has a first ionization energy of 1012 kJ/mol.
** Which compound forms a colored aqueous solution?

CaCl22 

CrCl3 

NaOH 

KBr 

Correct Answer Number: 2

Explanation: Colored aqueous solutions are a characteristic of transition compounds. The only transition compound in the above choices is CrCl3. Cr is a transition element.
** When a metal atom combines with a nonmetal atom, the nonmetal atom will

lose electrons and decrease in size 

lose electrons and increase in size 

gain electrons and decrease in size 

gain electrons and increase in size 

Correct Answer Number: 4

Explanation: Metals tend to lose electrons (becoming smaller ions) while nonmetals tend to gain electrons and become larger ions.
**According to Reference Table S, which of the following elements has the smallest atomic radius?

nickel 

cobalt 

calcium 

potassium 

Correct Answer Number: 1

Explanation: With a radius of 124, nickel has the smallest atomic radius of the elements given.
** Which element in Group 15 has the strongest metallic character?

Bi 

As 

P 

N 

Correct Answer Number: 1

Explanation: From left to right across the period, metallic character decreases. But it increases going down a group (last element in a group will have the most metallic character). Bi is the last element in group 15 so it is the most metallic.
** Which halogens are gases at STP?

chlorine and fluorine 

chlorine and bromine 

iodine and fluorine 

iodine and bromine 

Correct Answer Number: 1

Explanation: Iodine is a solid and bromine is a liquid. The gaseous halogens are chlorine and fluorine.
** When combining with nonmetallic atoms, metallic atoms generally will

lose electrons and form negative ions 

lose electrons and form positive ions 

gain electrons and from negative ions 

gain electrons and form positive ions 

Correct Answer Number: 2

Explanation: Metals tend to lose electrons and form positive ions. A neutral atom of Li has 3 protons (+) and 3 electrons (-). If it loses an electron, the Li atom now has +3 and -2 or a net charge of +1. Metals also have low electronegativities and low ionization energies.
** Which set of elements contains a metalloid?

K, Mn, As, Ar 

Li, Mg, Ca, Kr 

Ba, Ag, Sn, Xe 

Fr, F, O, Rn 

Correct Answer Number: 1

Explanation: Go to the Periodic Table and note the location of the stepped line dividing metals and nonmetals. Elements next to the left or right of this line are metalloids. As (Arsenic) is a metalloid.
** Atoms of elements in a group on the Periodic Table have similar chemical properties. This similarity is most closely related to the atoms'

number of principal energy levels 

number of valence electrons 

atomic numbers 

atomic masses 

Correct Answer Number: 2

Explanation: Most of the time elements in the same group have the same number of valence electrons. Valence electrons are involved in bonding and this effects how elements react and determines their chemical properties. See also question #11, topic: Nuclear Chemistry.
** As atoms of elements in Group 16 are considered in order from top to bottom, the electronegativity of each successive element

decreases 

increases 

remains the same 

Correct Answer Number: 1

Explanation: See Ref. Table S.
** The first ionization energy of an element is 736 kJ per mole of atoms. An atom of this element in the ground state has a total of how many valence electrons?

1 

2 

3 

4 

Correct Answer Number: 2

Explanation: Use Ref. Table S. 736 kJ/mol is the value for Mg. Use the Periodic Table to find Mg. It has 2 valence electrons.
** An atom of which of the following elements has the greatest ability to attract electrons?

silicon 

sulfur 

nitrogen 

chlorine 

Correct Answer Number: 4

Explanation: See Ref. Table S. Electronegativity is a measure of the ability of an atom to attract electrons. The greater the ability to attract, the higher the electronegativity. Chlorine has the highest electronegativity of the choices given.
** At STP, which substance is the best conductor of electricity?

nitrogen 

neon 

sulfur 

silver 

Correct Answer Number: 4

Explanation: The best conductors of electricity are metals. Silver is a metal, the others are nonmetals.
** Which metal is obtained commercially by the electrolysis of salt?

Zn 

K 

Fe 

Ag 

Correct Answer Number: 2

Explanation: See Ref. Table J. Metals, including K, listed near the top of Table J occur as compounds in nature. The pure, uncombined form of these metals results from commercial electrolysis of salt. Notice that these metals (Mg, Na, Ca, Ba, Cs, K, Rb and Li) are either alkali metals or alkaline earth metals, the most reactive metals. You would not expect to find these very active metals uncombined. Au can be found in nuggets and dust. (Remember the California gold rush and the silver mines in Nevada?) but you will not find "nuggets" of alkali or alkaline metals in nature.
** Which element can be found in nature in the free (uncombined) state?

Ca 

Ba 

Au 

Al 

Correct Answer Number: 3

Explanation: Remember the Gold Rush? Gold is found as dust or nuggets uncombined in nature. See Ref. Table J. Metals listed near the bottom are rarely found combined with other elements (Au or gold is found at the bottom of the table). However the metals near the top of Table J occur as compounds in nature. The pure, uncombined form of these metals results from commercial processing.
Subtema 2.1 Valencia:
Historia: La etimología de la palabra "valencia" proviene de 1425, significando "extracto, preparación", del latín valentia "fuerza, capacidad", y el significado químico refiriéndose al "poder combinante de un elemento" está registrado desde 1884, del alemán Valenz.1
En 1789, William Higgins publicó bocetos sobre lo que él llamó combinaciones de partículas "últimas", que esbozaban el concepto de enlaces de valencia.2 Si, por ejemplo, de acuerdo a Higgins, la fuerza entre la partícula última de oxígeno y la partícula última de nitrógeno era 6, luego la fuerza del enlace debería ser dividida acordemente, y de modo similar para las otras combinaciones de partículas últimas:

Sin embargo, la incepción exacta de la teoría de las valencias químicas puede ser rastreda a una publicación de Edward Frankland, en la que combinó las viejas teorías de losradicales libres y "teoría de tipos" con concepts sobre afinidad química para mostrar que ciertos elementos tienen la tendencia a combinarse con otros elementos para formar compuestos conteniendo 3 equivalentes del átomo unido, por ejemplo, en los grupos de tres átomos (vg. NO3, NH3, NI3, etc.) o 5, por ejemplo en los grupos de cinco átomos (vg.NO5, NH4O, PO5, etc.) Es en este modo, según Franklin, que sus afinidades están mejor satisfechas. Siguiendo estos ejemplos y postulados, Franklin declaró cuán obvio esto es que:3
Una tendencia o ley prevalece (aquí), y que, no importa qué puedan ser los caracteres de los átomos que se unen, el poder combinante de los elementos atrayentes, si me puedo permitir el término, se satisface siempre por el mismo número de estos átomos.
Este "poder combinante" fue denominado posteriormente cuantivalencia o valencia.2
Vista general: El concepto fue desarrollado a mediados del siglo XIX, en un intento por racionalizar la fórmula química de compuestos químicos diferentes. En 1919, [[Irving Langmuir], tomó prestado el término para explir el modelo de átomo cúbico de Gilbert N. Lewis al enunciar que "el número de pares de electrones que cualquier átomo dado comparte con el átomo adyacente es denominado la covalencia del átomo." El prefijo co- significa "junto", así que un enlace co-valente significa que los átomos comparten valencia. De ahí, si un átomo, por ejemplo, tiene una valencia +1, significa que perdió un electrón, y otro con una valencia de -1, significa que tiene un electrón adicional. Luego, un enlace entre estos dos átomos resultaría porque se complementarían o compartirían sus tendencias en el balance de la valencia. Subsecuentemente, ahora es más común hablar de enlace covalenteen vez de "valencia", que ha caído en desuso del nivel más alto de trabajo, con los avances en la teoría del enlace químico, pero aún es usado ampliamente en estudios elementales donde provee una introducción heurística a la materia.
Definición del "número de enlaces" : Se creía originalmente que el número de enlaces formados por un elemento dado era una propiedad química fija y, en efecto, en muchos casos, es una buena aproximación. Por ejemplo, en muchos de sus compuestos, el carbono forma cuatro enlaces, el oxígeno dos y el hidrógeno uno. Sin embargo, pronto se hizo aparente que, para muchos elementos, la valencia podría variar entre compuestos diferentes. Uno de los primeros ejemplos en ser identificado era el fósforo, que algunas veces se comporta como si tuviera una valencia de tres, y otras como si tuviera una valencia de cinco. Un método sobre este problema es especificar la valencia para cada compuesto individual: aunque elimina mucho de la generalidad del concepto, esto ha dado origen a la idea de número de oxidación (usado en la nomenclatura Stock y a la notación lambda en la nomenclatura IUPAC de química inorgánica.
Definición IUPAC: La Unión Internacional de Química Pura y Aplicada (IUPAC) ha hecho algunos intentos de llegar a una definición desambigua de valencia. La versión actual, adoptada en 1994, es la siguiente:4
El máximo número de átomos univalentes (originalmente átomos de hidrógeno o cloro) que pueden combinarse con un átomo del elemento en consideración, o con un fragmento, o para el cual un átomo de este elemento puede ser sustituido.
Esta definición reimpone una valencia única para cada elemento a expensas de despreciar, en muchos casos, una gran parte de su química.La mención del hidrógeno y el cloro es por razones históricas, aunque ambos en la práctica forman compuestos principalmente en los que sus átomos forman un enlace simple. Las excepciones en el caso del hidrógeno incluyen el ion bifluoruro, [HF2]−, y los diversos hidruros de boro tales como el diborano: estos son ejemplos de enlace de tres centros. El cloro forma un número de fluoruro—ClF,ClF3 y ClF5—y su valencia, de acuerdo a la definición de la IUPAC, es cinco. El flúor es el elemento para el que el mayor número de átomos se combinan con átomos de otros elementos: es univalente en todos sus compuestos, excepto en el ion [H2F]+. En efecto, la definición IUPAC sólo puede ser resuelta al fijar las valencias del hidrógeno y el flúor como uno, convención que ha sido seguida acá.

Valencias de los elementos: Las valencias de la mayoría de los elementos se basan en el fluoruro más alto conocido.5
Otras críticas al concepto de valencia: 
La valencia de un elemento no siempre es igual a su estado de oxidación más alto: las excepciones incluyen al rutenio, osmio y xenón, que tienen valencias de seis (hexafluoruros), pero que pueden formar compuestos con oxígeno en el estado de oxidación +8, y cloro, que tiene una valencia de cinco, pero un estado de oxidación máximo de +7 (en los percloratos).

El concepto de "combinación" no puede ser igualado con el número de enlaces formados por un átomo. En el fluoruro de litio (que tiene la estructura del NaCl, cada átomo de litio está rodeado por seis átomos de flúor, mientras que la valencia del litio es universalmente tomada como uno, como sugiere la fórmula LiF. En la fase gaseosa, el LiF existe como moléculas discretas diatómicas como las valencias sugerirían.

Problemas propuestos:

**How many valence electrons do the following ions have? 

(a) Ni2+ (column) 10 - 2 (for charge) = 8 valence 

(b) Zr2+ (column) 4 - 2 (for charge) = 2 valence
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** 1. Complete the electronic configuration of the following:

Fluorine (Atomic Number: 9): 1s2 2s2 _____ 

Potassium (Atomic Number: 19): 1s2 2s2 2p6__ __ __ 

2. Which of the following elements have an equal number of valence electrons?

Na (Atomic Number: 11) 

O (Atomic Number: 8) 

K (Atomic Number: 19)

3. Write the number of valence electrons and valency of aluminium (Atomic Number: 13).

4. The electronic configuration of the atoms of three elements X, Y, and Z is given below. Which of these elements are metals?

a: 1s2 2s1

b: 1s2 2s2 2p5

c: 1s2 2s2 2p6 3s2
1. 2p5

3p2 3p6 4s1

2. Na and K

3. 3s2 3p1 +3

4. a and c

Subtema 2.2. Número de Oxidación:
El estado de la materia o número de oxidación se define como la posibilidad de combinación que tiene un átomo, esta propiedad está relacionada directamente con su naturaleza química. Los elementos químicos se dividen en tres grandes grupos que determinan el tipo de carga eléctrica que adquieren al participar en una reacción química. 1) Los elementos metálicos 2) Los elementos no metálicos 3) Los gases nobles. Existen elementos metálicos que dependiendo de las condiciones a que se vean sometidos pueden funcionar como metales o no metales indistintamente, a estos elementos se les llama metaloides. El numero de oxidación queda definido por esta clasificación. Concretamente el número de oxidación es la cantidad de electrones que se ceden o se reciben durante una reacción química. Como los electrones son partícula de carga negativa, al ser cedidos, el elemento que los pierde se tiene un desbalance electrico y toma una carga positiva ya que pierde negativas, por otro lado, los elementos que reciben los electrones toman carga negativa por el excedente de los mismos. Los metales siempre ceden electrones, por lo que su número de oxidación siempre es positivo y los no metales siempre reciben esos electrones cedidos por lo que siempre tendrá un número de oxidación negativo. Ejemplos

Na0 + Cl02 → Na+1Cl-1
NOTA: El cloro sin combinar es diatómico

Na (sodio) se combina con el Cl (Cloro) y producen cloruro de sodio El número de oxidación de ambos elementos sin combinar es 0 ya que están equilibrados electricamente. El número de oxidación del sodio (metales, siempre ceden y siempre son positivos) combinado es 1+ ya que cede un electrón. El número de oxidación del cloro (no metales, siempre aceptan y siempre son negativos)combinado es 1- ya que acepta ese electron cedido por el sodio.

Al0 + O02 → Al+32O-23
NOTA: El oxígeno sin combinar es diatómico

Al (aluminio) se combina con el O (oxígeno) y producen óxido de aluminio El número de oxidación de ambos elementos sin combinar es 0 ya que están equilibrados electricamente. El número de oxidación del aluminio (metales, siempre ceden y siempre son positivos) combinado es 3+ ya que cede tres electrón. El número de oxidación del oxígeno (no metales, siempre aceptan y siempre son negativos)combinado es 2- ya que acepta hasta 2 electrones.

Esto crea un problema con las cargas eléctricas ya que existe un problema con los electrones cedidos y aceptados por cada elemento, el aluminio cede tres y el oxígeno solo acepta dos, sobra uno, por lo que se concluye que no es solamente un oxígeno el que interviene en la reacción y se procede a balancearla para que coincidan todos los electrones transferidos con las capacidades de cada elemento. La ecuación balanceada quedaría así:

4Al0 + 3O02 → 2Al+32O-23
Con lo que se logra el balance perfecto para que se acomoden todos los electrones excedentes.

Ejercicios propuestos:

Simple oxidation numbers rules are given below.

Assigning Oxidation Numbers Oxidation # of …
*atom in an element  = zero  (O2, S8, Ar, Fe)
* monoatomic ion  = charge   (K+, Ba2+, Cl-)
* fluorine in a compound  = -1  (BF3, SF6)
* oxygen in a compound  = -2   (Fe2O3, CO, CO2) (unless oxygen is bound to fluorine or another oxygen)

* hydrogen in covalent compounds with non-metals  = +1 CH4, C6H12O6
* hydrogen in ionic compounds with metals (metal hydrides)  = -1  (NaH, CaH2)
** Exercises 
1. Assign oxidation numbers to each element in these substances. The rules given above, and your 
textbook, are resources, but you will have to make some judgment calls in a few cases.  Be able to 
explain these difficult choices to the other members of your group and then to the class.  
NaPF6 
O2 
O3 (ozone) 
Fe2O3 
K2TiO3 
HClO 
Ti(SeO3)2 
Na2PtCl6 
Li2O 
Na2[O2] 
CsO2 
K2Sn(OH)6 
(NH4)I3 
Hf 
CaH2 
LiAlH4 
CoCl2•6 H2O 
OF2 
MnCl3 
Pb(IO4)2
Metales, no metales y metaloides
La primera clasificación de elementos conocida fue propuesta por Antoine Lavoisier, quien propuso que los elementos se clasificaran en metales, no metales y metaloides ometales de transición. Aunque muy práctico y todavía funcional en la tabla periódica moderna, fue rechazada debido a que había muchas diferencias en las propiedades físicascomo químicas.

Metal

Para otros usos de este término, véase Metal (desambiguación).
Metal se denomina a los elementos químicos caracterizados por ser buenos conductores del calor y la electricidad, poseer alta densidad, y ser sólidos a temperaturas normales (excepto el mercurio y el galio); sus sales forman iones electropositivos (cationes) en disolución.

La ciencia de materiales define un metal como un material en el que existe un solape entre la banda de valencia y la banda de conducción en su estructura electrónica (enlace metálico). Esto le da la capacidad de conducir fácilmente calor y electricidad, y generalmente la capacidad de reflejar la luz, lo que le da su peculiar brillo.

Forja metálica en la marquesina del actual Ayuntamiento de Madrid, antiguo Palacio de Comunicaciones.

El concepto de metal refiere tanto a elementos puros, así como aleaciones con características metálicas, como el acero y elbronce. Los metales comprenden la mayor parte de la tabla periódica de los elementos y se separan de los no metales por una línea diagonal entre el boro y el polonio. En comparación con los no metales tienen baja electronegatividad y baja energía de ionización.

En astrofísica se llama metal a todo elemento más pesado que el helio.

Historia 
Metales como el oro, la plata y el cobre, fueron utilizados desde la prehistoria. Aunque al principio sólo se usaban si se encontraban fácilmente en estado metálico puro (en forma de elementos nativos), paulatinamente se fue desarrollando la tecnología necesaria para obtener nuevos metales a partir de sus minerales, calentándolos en un horno mediante carbón de madera.

El primer gran avance se produjo con el descubrimiento del bronce, fruto de la utilización de mineral de cobre con incursiones de estaño, entre 3500 a. C. y 2000 a. C., en diferentes regiones del planeta, surgiendo la denominada Edad de Bronce, que sucede a la Edad de Piedra.

Otro hecho importante en la historia fue el descubrimiento del hierro, hacia 1400 a. C. Los hititas fueron uno de los primeros pueblos en utilizarlo para elaborar armas, tales como espadas, y las civilizaciones que todavía estaban en la Edad de Bronce, como los egipcios o los aqueos, pagaron caro su atraso tecnológico.

No obstante, en la antigüedad no se sabía alcanzar la temperatura necesaria para fundir el hierro, por lo que se obtenía un metal impuro que había de ser moldeado a martillazos. Hacia el año 1400 d.C. se empezaron a utilizar los hornos provistos de fuelle, que permiten alcanzar la temperatura de fusión del hierro, unos 1.535 ºC.

Henry Bessemer descubrió un modo de producir acero en grandes cantidades con un coste razonable. Tras numerosos intentos fallidos, dio con un nuevo diseño de horno (elconvertidor Thomas-Bessemer) y, a partir de entonces, mejoró la construcción de estructuras en edificios y puentes, pasando el hierro a un segundo plano.

Poco después se utilizó el aluminio y el magnesio, que permitieron desarrollar aleaciones mucho más ligeras y resistentes, muy utilizadas en aviación, transporte terrestre y herramientas portátiles. El titanio, que es el último de los metales abundantes y estables con los que se está trabajando, y se espera que, en poco tiempo, el uso de la tecnología del titanio se generalice.

Propiedades 
Los metales poseen ciertas propiedades físicas características: La mayoría de ellos son de color grisáceo, pero algunos presentan colores distintos; el bismuto (Bi) es rosáceo, el cobre (Cu) rojizo y el oro (Au) amarillo. En otros metales aparece más de un color, y este fenómeno se denomina policromismo. Otras propiedades serían:

Densidad: relación entre la masa del volumen de un cuerpo y la masa del mismo volumen de agua.

Estado físico: todos son sólidos a temperatura ambiente, excepto el mercurio (Hg) y el galio (Ga).

Brillo: reflejan la luz.

Maleabilidad: capacidad de los metales de hacerse láminas.

Ductilidad: propiedad de los metales de moldearse en alambre e hilos.

Tenacidad: resistencia que presentan los metales a romperse por tracción.

Conductividad: son buenos conductores de electricidad y calor.

Suelen ser opacos o de brillo metálico, tienen alta densidad, son dúctiles y maleables, tienen un punto de fusión alto, son duros, y son buenos conductores (calor y electricidad).

Estas propiedades se deben al hecho de que los electrones exteriores están ligados sólo ligeramente a los átomos, formando una especie de mar (también conocido como mar de Drude) que los baña a todos, que se conoce como enlace metálico (véase semiconductor).

Mar de Drude 
Está relacionado con las propiedades físicas de los metales, por lo que comenzaremos hablando un poco sobre estos mismos para así poder comprender mejor lo que es el mar de Drude.

La ciencia de materiales define un metal como un material en el que existe un traslape entre la banda de valencia y la banda de conducción en su estructura electrónica (enlace metálico). Esto le da la capacidad de conducir fácilmente calor y electricidad, y generalmente la capacidad de reflejar la luz, lo cual le da su peculiar brillo.

Los metales tienen ciertas propiedades físicas características: a excepción del mercurio son sólidos a condiciones ambientales normales, suelen ser opacos y brillantes, tener alta densidad, ser dúctiles y maleables, tener un punto de fusión alto, ser duros, y ser buenos conductores del calor y electricidad. Estas propiedades se deben al hecho de que los electrones exteriores están ligados sólo ligeramente a los átomos, formando una especie de mar (también conocido como mar de Drude), que se conoce como Enlace metálico.

Mediante la teoría del mar de Drude podemos explicar por que los metales son tan buenos conductores del calor y la electricidad, es necesario comprender la naturaleza del enlace entre sus átomos.

Un primer intento para explicar el enlace metálico consistió en considerar un modelo en el cual los electrones de valencia de cada metal se podían mover libremente en la red cristalina (teoría de Drude-Lorentz); de esta forma, el retículo metálico se considera constituido por un conjunto de iones positivos (los núcleos rodeados por su capa de electrones) y electrones (los de valencia), en lugar de estar formados por átomos neutros.

En definitiva un elemento metálico se considera que esta constituido por cationes metálicos distribuidos regularmente e inmersos en un “mar de electrones” de valencia deslocalizados, actuando como un aglutinante electrostática que mantiene unidos a los cationes metálicos.

El modelo de mar de electrones permite una explicación cualitativa sencilla de la conductividad eléctrica y térmica de los metales. Dado que los electrones son móviles, se puede trasladar desde el electrodo negativo al positivo cuando el metal se somete al efecto de un potencial eléctrico. Los electrones móviles también pueden conducir el calor transportando la energía cinética de una parte a otra del cristal. El carácter dúctil y maleable de los metales está permitido por el hecho de que el enlace deslocalizado se extiende en todas las direcciones; es decir, no está limitado a una orientación determinada, como sucede en el caso de los sólidos de redes covalentes.

Cuando un cristal metálico se deforma, no se rompen enlaces localizados; en su lugar, el mar de electrones simplemente se adapta a la nueva distribución de los cationes, siendo la energía de la estructura deformada similar a la original. La energía necesaria para deformar un metal como el Litio es relativamente baja, siendo, como es lógico, mucho mayor la que se necesita para deformar un metal de transición, por que este ultimo posee muchos más electrones de valencia que son el aglutinante electrostático de los cationes.

Mediante la teoría del mar de electrones se pueden justificar de forma satisfactoria muchas propiedades de los metales, pero no es adecuada para explicar otros aspectos, como la descripción detallada de la variación de la conductividad entre los elementos metálicos.

Los metales pueden formar aleaciones entre sí y se clasifican en:

Ultraligeros: Densidad en g/cm³ inferior a 2. Los más comunes de este tipo son el magnesio y el berilio.

Ligeros: Densidad en g/cm³ inferior a 4,5. Los más comunes de este tipo son el aluminio y el titanio.

Pesados: Densidad en g/cm³ superior a 4,5. Son la mayoría de los metales.

Véase también la clasificación de los metales en la tabla periódica.

Obtención 
Un fragmento de oro nativo.

Algunos metales se encuentran en forma de elementos nativos, como el oro, la plata y el cobre, aunque no es el estado más usual.

Muchos metales se encuentran en forma de óxidos. El oxígeno, al estar presente en grandes cantidades en la atmósfera, se combina muy fácilmente con los metales, que son elementos reductores, formando compuestos como la bauxita (Al2O3) y la limonita (Fe2O3).

Los sulfuros constituyen el tipo de mena metálica más frecuente. En este grupo destacan el sulfuro de cobre (I), Cu2S, el sulfuro de mercurio (II), HgS, el sulfuro de plomo, PbS y el sulfuro de bismuto (III), Bi2S3.

Los metales alcalinos, además del berilio y el magnesio, se suelen extraer a partir de los cloruros depositados debido a la evaporación de mares y lagos, aunque también se extrae del agua del mar. El ejemplo más característico es el cloruro sódico o sal común, NaCl.

Algunos metales alcalino-térreos, el calcio, el estroncio y el bario, se obtienen a partir de los carbonatos insolubles en los que están insertos.

Por último, los lantánidos y actínidos se suelen obtener a partir de los fosfatos, que son unas sales en las que pueden estar incluidos.

Usos en la industria 
Metales que están destinados a un uso especial, son el antimonio, el cadmio o el litio. Los pigmentos amarillos y anaranjados del cadmio son muy buscados por su granestabilidad, como protección contra la corrosión, para las soldaduras y las aleaciones correspondientes y en la fabricación de baterías de níquel y cadmio, consideradas excelentes por la seguridad de su funcionamiento. También se le utiliza como estabilizador en los materiales plásticos (PVC) y como aleación para mejorar las características mecánicas del alambre de cobre.

Su producción se lleva a cabo en el momento de la refinación de zinc, con el que esta ligado, se trata de un contaminante peligroso. El litio, metal ligero, se emplea principalmente en la cerámica y en los cristales, como catalizador de polimerización y como lubricante, así como para la obtención del aluminio mediante electrolisis. También se emplea para soldar, en las pilas y en las baterías para relojes, en medicina (tratamiento para los maníaco-depresivos) y en química.

El níquel, a causa de su elevada resistencia a la corrosión, sirve para niquelar los objetos metálicos, con el fin de protegerlos de la oxidación y de darles un brillo inalterable en la intemperie.

El denominado "hierro blanco" es, en realidad, una lamina de acero dulce que recibe un baño de cloruro de zinc fundido, y a la que se da después un revestimiento especial deestaño.

No metal

Junto con los metales y los metaloides (o semimetales), los no metales comprenden una de las tres categorías de elementos químicos siguiendo una clasificación de acuerdo con las propiedades de enlace e ionización. Se caracterizan por presentar una alta electronegatividad, por lo que es más fácil que ganen electrones a que los pierdan.

Los no metales, excepto el hidrógeno, están situados en la tabla periódica de los elementos en el bloque p. De este bloque, excepto los metaloides y, generalmente, gases nobles, se considera que todos son no metales.

En orden de número atómico:

Hidrógeno (H)

Carbono (C)

Nitrógeno (N)

Oxígeno (O)

Flúor (F)

Fósforo (P)

Azufre (S)

Cloro (Cl)

Selenio (Se)

Bromo (Br)

Yodo (I)

Astato (At)
El hidrógeno normalmente se sitúa encima de los metales alcalinos, pero normalmente se comporta como un no metal. Un no metal suele ser aislante o semiconductor de la electricidad. Los no metales suelen formar enlaces iónicos con los metales, ganando electrones, o enlaces covalentes con otros no metales, compartiendo electrones. Sus óxidos son ácidos.

Los no metales forman la mayor parte de la tierra, especialmente las capas más externas, y los organismos están compuestos en su mayor parte por no metales. Algunos no metales, en condiciones normales, son diatómicos en el estado elemental: hidrógeno (H2), nitrógeno (N2), oxígeno (O2), flúor (F2), cloro (Cl2), bromo (Br2) y yodo (I2).

Algunas propiedades de los no metales 
No tienen ilustre; diversos colores.

Los sólidos suelen ser quebradizos; algunos duros y otros blandos.

Malos conductores del calor y la electricidad al compararlos con los metales.

La mayor parte de los óxidos no metálicos son sustancias moleculares que forman soluciones ácidas

Tienden a formar aniones (iones negativos) u oxianiones en solución acuosa.

Usualmente son menos densos que los metales.

No brillan

Metal de transición

Los metales de transición son un conjunto de elementos situados en la parte central del sistema periódico, en el bloque d, cuya principal característica es la inclusión en su configuración electrónica del orbital d parcialmente lleno de electrones. Esta definición se puede ampliar considerando como elementos de transición a aquellos que poseen electrones alojados en el orbital d, esto incluiría a zinc, cadmio, y mercurio. La IUPAC define un metal de transición como "un elemento cuyo átomo tiene una subcapa d incompleta o que puede dar lugar a cationes con una subcapa d incompleta"1 Según esta definición el zinc, cadmio, y mercurio están excluidos de los metales de transición, ya que tienen una configuración d10. Solo se forman unas pocas especies transitorias de estos elementos que dan lugar a iones con una subcapa d parcialmente completa. Por ejemplo mercurio (I) solo se encuentra como Hg22+, el cual no forma un ion aislado con una subcapa parcialmente llena, por lo que los tres elementos son inconsistentes con la definición anterior.2Estos forman iones con estado de oxidación 2+, pero conservan la configuración 4d10. El elemento 112 podría también ser excluido aunque sus propiedades de oxidación no son observadas debido a su naturaleza radioactiva. Esta definición corresponde a los grupos 3 a 11 de la tabla periódica.

Según la definición más amplia los metales de transición son lo cuarenta elementos químicos, del 21 al 30, del 39 al 48, del 71 al 80 y del 103 al 112. El nombre de "transición" proviene de una característica que presentan estos elementos de poder ser estables por si mismos sin necesidad de una reacción con otro elemento. Cuando a su última capa de valencia le faltan electrones para estar completa, los extrae de capas internas. Con eso es estable, pero le faltarían electrones en la capa donde los extrajo, así que los completa con otros electrones propios de otra capa. Y así sucesivamente; este fenómeno se le llama "Transición electrónica". Esto también tiene que ver con que estos elementos sean tan estables y difíciles de hacer reaccionar con otros. La definición más amplia es la que tradicionalmente se ha utilizado. Sin embargo muchas propiedades interesantes de los elementos de transición como grupo son el resultado de su subcapa d parcialmente completa. Las tendencias periódicas del bloque d son menos predominantes que en el resto de la tabla periódica. A través de esta la valencia no cambia porque los electrones adicionados al átomo van a capas internas.3
Elementos 
	Grupo
	3 (III B)
	4 (IV B)
	5 (V B)
	6 (VI B)
	7 (VII B)
	8 (VIII B)
	9 (VIII B)
	10 (VIII B)
	11 (I B)
	12 (II B)

	Periodo 4
	Sc 21
	Ti 22
	V 23
	Cr 24
	Mn 25
	Fe 26
	Co 27
	Ni 28
	Cu 29
	Zn 30

	Periodo 5
	Y 39
	Zr 40
	Nb 41
	Mo 42
	Tc 43
	Ru 44
	Rh 45
	Pd 46
	Ag 47
	Cd 48

	Periodo 6
	Lu 71
	Hf 72
	Ta 73
	W 74
	Re 75
	Os 76
	Ir 77
	Pt 78
	Au 79
	Hg 80

	Periodo 7
	Lr 103
	Rf 104
	Db 105
	Sg 106
	Bh 107
	Hs 108
	Mt 109
	Ds 110
	Rg 111
	Uub 112


Propiedades 
Casi todos son metales típicos, de elevada dureza, con puntos de fusión y ebullición altos, buenos conductores tanto del calor como de la electricidad. Muchas de las propiedades de los metales de transición se deben a la capacidad de los electrones del orbital d de localizarse dentro de la red metálica. En metales, cuanto más electrones compartan un núcleo, más fuerte es el metal. Poseen una gran versatilidad de estados de oxidación, pudiendo alcanzar una carga positiva tan alta como la de su grupo, e incluso en ocasiones negativa (Como en algunos complejos de coordinación).

Sus combinaciones son fuertemente coloreadas y paramagnéticas

Sus potenciales normales suelen ser menos negativos que los de los metales representativos, estando entre ellos los llamados metales nobles.

Pueden formar aleaciones entre ellos.

Son en general buenos catalizadores.

Son sólidos a temperatura ambiente (excepto el mercurio)

Forman complejos iónicos.

Estados de oxidación variables 
A diferencia de los metales de los grupos 1 y 2, los iones de los elementos de transición pueden tener múltiples estados de oxidación estables ya que pueden perder electrones dsin un gran sacrificio energético. El manganeso, por ejemplo tiene dos electrones 4s y cinco 3d que pueden ser eliminados. La pérdida de todos estos electrones lleva a un estado de oxidación +7. El osmio y el rutenio se encuentran comúnmente solos en un estado de oxidación +8 muy estable el cual es uno de los más elevados para compuestos aislados.

La tabla muestra algunos de los estados de oxidación encontrados en compuestos de metales de transición.

Un círculo lleno representa el estado de oxidación común, un anillo de centro blanco representa uno menos común (menos favorable energéticamente).

Ciertos patrones en los estados de oxidación surgen a través de los periodos de los elementos de transición:

El número de estados de oxidación aumenta para cada ion hasta el Mn, a partir del cual comienza a disminuir. Los últimos metales de transición tienen una mayor atracción entre protones y electrones (ya que hay más de cada uno presentes), lo que requeriría más energía para eliminar los electrones.

Cuando los elementos están en estados de oxidación bajos, se pueden encontrar como iones simples. Sin embargo, los metales de transición en estados de oxidación elevados se encuentran generalmente unidos covalentemente a elementos electronegativos como oxígeno o flúor formando iones poliatómicos como el cromato, vanadato, opermanganato.

Otras propiedades con respecto a la estabilidad de los estados de oxidación:

Iones en elevados estados de oxidación tienden a ser buenos agentes oxidantes, mientras que elementos en bajos estados de oxidación tienden a ser buenos agentes reductores.

Iones 2+ a través del periodo comienzan como fuertes reductores y se vuelven más estables.

Iones 3+ comienzan estables y se vuelven más oxidantes a través del periodo.

Actividad catalítica 
Los metales de transición forman buenos catalizadores homogéneos y heterogéneos, por ejemplo el hierro es el catalizador para el proceso de Haber y tanto el níquel como elplatino son utilizados para la hidrogenación de alquenos. Esto es porque son capaces de reaccionar bajo numerosos estados de oxidación y como consecuencia de ello formar nuevos compuestos proveyendo una ruta de reacción alternativa con una energía de activación más baja.

Compuestos coloreados 
De izquierda a derecha, solución acuosa de: Co(NO3)2 (rojo); K2Cr2O7 (naranja); K2CrO4(amarillo); NiCl2 (verde); CuSO4 (azul); KMnO4(violeta).

Debido a su estructura, los metales de transición forman muchos iones y complejos coloreados. Los colores pueden cambiar entre diferentes iones de un mismo elemento. Por ejemplo el MnO4− (Mn en el estado de oxidación 7+) es un compuesto violeta, mientras que Mn2+ es rosado pálido.

La coordinación por ligandos puede jugar su parte en determinar el color en un compuesto de transición debido a cambios en la energía de los orbitales d. Los ligandos eliminan la degeneración de los orbitales y los dividen en grupos de alta y baja energía. La diferencia de energía entre los orbitales de alta y baja energía determinará el color de la luz que es absorbida, ya que la radiación electromagnética se absorbe si tiene una energía que se corresponda con esta diferencia. Cuando un ion con ligandos absorbe luz algunos electrones son promovidos a un orbital de mayor energía. Si la luz absorbida es de diferente frecuencia, se observan diferentes colores.

El color de un complejo depende de:

la naturaleza del ion metálico, particularmente el número de electrones en los orbitales d
el orden de los ligandos alrededor del ion metálico (por ejemplo, diferentes isómeros geométricos pueden mostrar diferentes colores)

la naturaleza de los ligandos rodeando al ion metálico. Si los ligandos son más fuertes, es mayor la diferencia de energía entre los grupos 3d.

El complejo formado por el elemento zinc del bloque d (aunque no es estrictamente un elemento de transición) es incoloro, porque los orbitales 3d están completos y los electrones no son capaces de desplazarse al grupo superior.

Ejercicios propuestos:

1. Elements that are hard, brittle, non-ductile, and non conductors of electricity are 

(1) metals and are located on the left side of the periodic chart;  (2) metals and are 

located on the right side of the chart;  (3) nonmetals and are located on the left side 

of the chart;  (4) nonmetals and are located on the right side of the chart;  (5) metalloids 

and are located on the left side of the chart. R = 4

2.  Elements with the properties of both metals and nonmetals are called  (1) rare 

earths;  (2) metalloids;  (3) lanthanides; (4) trans-uranium elements  (5) synthetic 

elements.  R = 2

