Chalkogény
Chalkogény sú veľmi reaktívne prvky. Priamo sa zlučujú s väčšinou ostatných prvkov (hlavne s kovmi, ale tiež s halogénmi a kyslíkom). Mnohé z týchto reakcií sú silne exotermické a majú rýchly priebeh. Elementárne chalkogény pôsobia skôr oxidačne, samy pritom prechádzajú do oxidačného stavu –II. Silné oxidovadlá (kyslík, halogény) ich oxidujú do kladných oxidačných stavov. Zlučovanie chalkogénov s kyslíkom prebieha až pri zvýšenej teplote. Chalkogény nereagujú s vodou, rozpúšťajú sa iba v oxidujúcich kyselinách.
Surovinovou základňou pre výrobu síry a jej zlúčenín tvoria predovšetkým sulfidické a polysulfidické rudy (pyrit FeS2, galenit PbS, chalkopyrit CuFeS2, sfalerit ZnS a rumelka HgS), surová elementárna síra, uhlie, zemný plyn a sírany (sadrovec CaSO4.2H2O, baryt BaSO4). Značné množstvo síry obsahuje morská voda.
V laboratóriu sa síra prakticky nikdy nepripravuje, lebo je bežne dostupná. Pri mnohých reakciách však pozorujeme vznik síry. Silné redukovadlá môžu redukovať síru v kladných oxidačných stavoch na elementárnu síru.
SO2 + 2 CO → S + 2 CO2
SO2 + 2 H2 → S + 2 H2O
Bežný je tiež vznik síry pri reakcii dvoch jej zlúčenín, z nich má jedna oxidačné a druhá redukčné účinky. Za prítomnosti vody dochádza k reakcii.
2 H2S + SO2 → 3 S + 2 H2O
Síra sa uplatňuje ako vulkanizačná prísada v gumárenskom priemysle, využíva sa pri výrobe niektorých farbív, zápaliek a insekticídov. Surová elementárna síra slúži na výrobu kyseliny sírovej a sulfidu uhličitého (CS2).
Selén sprevádza v prírode síru, a to v jej zlúčeninách (sulfidoch) aj v elementárnej forme. Jeho zastúpenie obvykle býva veľmi malé. Selén tvorí tiež vlastné minerály, ktoré sú málo rozšírené a nemajú preto význam
Vznik selénu možno pozorovať pri pozvoľnej oxidácií selenidov, pri redukcií seleničitanov a selénanov.
H2SeO3 + 4 HI → Se + 2 I2 + 3 H2O
H2SeO3 + 2 SO2 + H2O → Se + 2 H2SO4
Telúr je vo veľmi malých koncentráciách obsiahnutý v mineráloch obsahujúcich síru. Tvorí tiež samostatné minerály (teluridy ťažkých kovov), ktoré sú však veľmi vzácne a technicky nevýznamné.
Selén a telúr majú upotrebenie hlavne v elementárnej forme, v elektrotechnike, v oceliarstve (legovanie kovov), v gumárenskom priemysle, v keramickom a sklárskom priemysle. Selenidy a teluridy mnohých kovov majú použitie v polovodičovej technike.
Binárne zlúčeniny chalkogénov
Binárne zlúčeniny chalkogénov s ostatnými prvkami môžeme rozdeliť do dvoch skupín.
   a) Zlúčeniny, v ktorých má chalkogén záporný oxidačný stav (-II). Patria sem zlúčeniny chalkogénov s vodíkom, s kovmi a málo elektronegatívnymi nekovmi.
   b) Zlúčeniny, v ktorých sú chalkogény v kladných oxidačných stavoch (II, IV, VI). Takéto situácie nastávajú výhradne len pri zlúčeninách chalkogénov s kyslíkom a s halogénmi.
Zlúčeniny síry, selénu a telúru s vodíkom
Sírovodík (H2S), selénovodík (H2Se) a telúrovodík (H2Te) sú plyny. Dajú sa pripraviť priamou syntézou z prvkov (telúrovodík satakto pripraviť nedá).
H2 + Se → H2Se
Hydrolýzou niektorých sulfidov, selenidov alebo teluridov. 
Al2Te3 + 6 H2O → 3 H2Te + 2 Al(OH)3
Reakciou sulfidov, selenidov alebo teluridov s vodnými roztokmi neoxidujúcich kyselín.
FeS + 2 HCl → H2S + FeCl2
Posledný spôsob je najbežnejšou metódou laboratórnej prípravy sulfánu.
Všetky tri chalkogénovodíky sa od seba líšia stabilitou. Sulfán je pomerne stála zlúčenina, ale selénovodík 
a telúrovodík sú oveľa menej stále.
Všetky chalkogénovodíky po zapálení na vzduchu horia za vzniku vody a oxidu siričitého, seleničitého alebo teluričitého. Oxidujú sa ďalšími oxidovadlami, ako sú halogény, peroxid vodíka, koncentrovaná kyselina sírová alebo dusičná.
H2S + Br2 → 2 HBr + S
H2Te + H2O2 → 2 H2O + Te
H2Se + H2SO4 → Se + SO2 + 2 H2O
3 H2S + 2 HNO3 → 3 S + 2 NO + 4 H2O
Chalkogénovodíky sa veľmi dobre rozpúšťajú vo vode za vzniku roztokov. Sírovodík je vo vodnom roztoku slabou kyselinou, selénovodík a telúrovodík sú silnejšie kyseliny.
Sulfidy, selenidy a teluridy
Všetky chalkogénovodíky sú tuhé látky. S výnimkou chalkogenidov alkalických kovov sú všetky ostatné málo rozpustné vo vode. Zrážanie nerozpustných sulfidov z vodných roztokov sa stalo základom klasického analytického postupu, slúžiaceho na dôkazy prítomnosti katiónov kovov vo vodných roztokov.
Chalkogenidy sa dajú pripraviť zrážaním z vodných roztokov príslušných rozpustných solí účinkom chalkogénovodíka alebo chalkogenidu.
ZnCl2 + Na2S → ZnS + 2 NaCl
Syntézou z prvkov.
Hg + S → HgS
2 Al + 3 Se → Al2Se3
Reakciou kovu s chalkogénovodíkom.
2 Ag + H2S → Ag2S + H2
Pb + H2Se → PbSe + H2
Redukciou kyslíkatých zlúčenín chalkogénov (najčastejšie síranov).
CaSO4 + 4 C → CaS + 4 CO
Typickou chemickou vlastnosťou všetkých chalkogenidov je, že sa dajú ľahko oxidovať. V technike sa využíva hlavne proces oxidácie sulfidov niektorých kovov (rúd), pražením na vzduchu.
Cu2S + 2 O2 → 2 CuO + SO2
HgS + O2 → Hg + SO2
Pozvoľná oxidácia vlhkých tuhých sulfidov vzdušným kyslíkom vedie k tvorbe síranov.
BaS + 2 O2 → BaSO4
Silné oxidovadlá oxidujú chalkogenidy v suspenzii alebo v roztoku až na kyslíkaté kyseliny.
ZnS + 10 HNO3 → Zn(NO3)2 + H2SO4 + 8 NO2 + 4 H2O
Oxidačným tavením chalkogenidov vznikajú soli kyslíkatých kyselín.
CaTe + 2 KNO3 → K2TeO3 + 2 NO + CaO
Oxidy síry
Síra vytvára s kyslíkom vedľa nebežného a nestáleho S2O dvojicu oxidov SO2 a SO3.
Oxid siričitý vzniká pri horení síry na vzduchu.
S + O2 → SO2
Alebo oxidáciou sulfidov či polysulfidov vzdušným kyslíkom (pražením na vzduchu).
2 CuS + 3 O2 → 2 CuO + 2 SO2
4 FeS2 + 11 O2 → 2 Fe2O3 + 8 SO2
Obe tieto cesty sa využívajú pri priemyselnej výrobe SO2. V laboratóriu sa SO2 najčastejšie pripravuje redukciou koncentrovanej kyseliny sírovej ušľachtilým kovom.
Cu + 2 H2SO4 → CuSO4 + SO2 + 2 H2O
Alebo tak, že sa v roztoku siričitanu uvoľní pôsobením silnejšej kyseliny kyselina siričitá H2SO3, ktorá sa samovoľne štiepi na SO2 a H2O.
Na2SO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + SO2
Oxid siričitý má nevýrazné kyslé vlastnosti, vo vodnom roztoku prijíma molekulu vody a vzniká kyselina siričitá. Kvapalný SO2 je výborným rozpúšťadlom pre mnoho polárnych anorganických zlúčenín.
Oxid siričitý má redukčné vlastnosti, oxiduje sa ochotne na sírany alebo kyselinu sírovú.
3 SO2 + 2 HNO3 + 2 H2O → 3 H2SO4 + 2 NO
K silným redukovadlám sa SO2 môže chovať ako oxidovadlo.
SO2 + 2 C → 2 CO + S
SO2 + 2 H2 → S + 2 H2O
Skvapalnený SO2 má použitie ako účinný redukčný prostriedok (na bielenie), náplň chladiacich zariadení.
Exhalácia pri spaľovaní uhlia pre energetické účely však ťažko poškodzujú prírodné prostredie a predstavuje zatiaľ ťažko riešiteľný problém.
Oxid sírový sa dá pripraviť oxidáciou síry alebo SO2 elementárnym kyslíkom.
2 SO2 + O2 → 2 SO3
Reakcia je exotermický dej, má však veľkú hodnotu aktivačnej energie. Preto sa pri priemyselnej realizácií tohto deja musia používať katalyzátory (oxidy dusíka, oxid vanádičný).
Pre prípravu SO3 v laboratóriu môže poslúžiť rozklad niektorých síranov.
Fe2(SO4)3 → Fe2O3 + 3 SO3
Oxid sírový je silne kyslý, s vodou poskytuje kyselinu sírovú.
Oxidy selénu a telúru
Stálymi a laboratórnou syntézou ľahko dostupnými oxidmi selénu a telúru sú SeO2, TeO2, SeO3 a TeO3.
Oxid seleničitý vzniká spaľovaním selénu. Je bezfarebný a dobre sublimuje. Na rozdiel od SO2 má výraznejšie oxidačné účinky, s vodou poskytuje kyselinu seleničitú.
Oxid teluričitý možno najlepšie pripraviť spaľovaním elementárneho telúru na vzduchu alebo priamo v kyslíku. Je to bezfarebná látka, zle sa rozpúšťa vo vode, má slabo kyslý charakter.
Oxid selénový sa tvorí vedľa SeO2 pôsobením elektrického výboja na zmes pár selénu a kyslíku. Laboratórne sa dá najlepšie získať dehydratáciou kyseliny selénovej.
2 H2SeO4 + P4O10 → 4 HPO3 + 2 SeO3
Je to bezfarebná tuhá látka, s vodou poskytuje exotermickou reakciou kyselinu selénovú. Má výrazné oxidačné účinky.
Ďalšie kyslíkaté zlúčeniny síry, selénu a telúru
Radíme medzi ne predovšetkým všetky kyslíkaté kyseliny síry, ich soli halogény týchto kyselín.
Kyselina siričitá a siričitany
Existenciu molekúl kyseliny siričitej predpokladáme vo vodnom roztoku SO2. Jej kyslosť je slabá.
Bežnými a stálymi sú siričitany a hydrogén siričitany. Sýtením roztokov hydroxidov alebo uhličitanov kovov oxidom siričitým pripravíme najprv hydrogén siričitan.
NaOH + SO2 → NaHSO3
CaCO3 + 2 SO2 + H2O → Ca(HSO3)2 + CO2
Neutralizáciou roztoku hydrogén siričitanu stechiometrickým množstvom hydroxidu sa potom získa siričitan.
NaHSO3 + NaOH → Na2SO3 + H2O
Ca(HSO3)2 + Ca(OH)2 → 2 CaSO3 + 2 H2O
Siričitany a hydrogén siričitany alkalických kovov a kovov alkalických zemín sú vo vode dobre rozpustné a majú výrazné redukčné účinky.
Zahrievaním siričitanov sa buď získajú oxidy.
Al2(SO3)3 → Al2O3 + 3 SO2
MgSO3 → MgO + SO2
Alebo nastáva rozklad.
4 K2SO3 → 3 K2SO4 + K2S
Všetky siričitany sa technicky používajú ako bieliace látky v textilnom a papierenskom a fotografickom priemysle.
Zahrievaním hydrogén siričitanov alebo pokus o ich kryštalizáciu z vodného roztoku vedie k tvorbe disiričitanov.
2 KHSO3 → K2S2O5 + H2O
Kyselina disiričitá je stála len v roztoku. Jej soli majú silné redukčné účinky.
Kyselina sírová a sírany
Kyselina sírová je veľmi stála chemická zlúčenina. Za normálnej teploty je kvapalná, má veľkú hustotu a značnú viskozitu. Vzniká reakciou oxidu sírového s vodou.
SO3 + H2O → H2SO4
Reakcia je silne exotermická, prebieha prudko až explozívne za vzniku aerosólu kyseliny sírovej.
Koncentrovaná kyselina sírová má výrazné oxidačné účinky. Oxiduje niektoré elementárne ušľachtilé kovy, nekovy a mnohé zlúčeniny.
Hg + 2 H2SO4 → HgSO4 + SO2 + 2 H2O
C + 2 H2SO4 → 2 SO2 + CO2 + 2 H2O
H2S + H2SO4 → S + SO2 + 2 H2O
2 HI + H2SO4 → I2 + SO2 + 2 H2O
Rovnako ako kyselina chloristá má aj kyselina sírová mimoriadne silné dehydratačné schopnosti. Používa sa preto ako dehydratačné činidlo vhodné hlavne pre sušenie plynov. Kyselina sírová patrí k najdôležitejším a najbežnejším anorganickým chemikáliám. Má rozsiahle použitie v chemickom priemysle (hnojivá, výbušniny, plasty, syntetické vlákna, lieky, farbivá), ďalej v hutníctve, ako zložka olovených akumulátorov a rade ďalších oblastí.
Kyselina sírová je dvojsýtnou kyselinou, vytvára dva druhy solí – sírany a hydrogén sírany. 
Sírany možno pripraviť úplnou neutralizáciou kyseliny sírovej.
2 KOH + H2SO4 → K2SO4 + 2 H2O
Jej reakciou s neušľachtilými kovmi alebo oxidmi kovov.
Cd + H2SO4 → CdSO4 + H2
CuO + H2SO4 → CuSO4 + H2O
Vytesnením slabších kyselín z ich solí.
CaCO3 + H2SO4 → CaSO4 + H2O + CO2
Zahrievaním niektorých síranov sa najprv dosiahne ich roztavenie. Avšak všetky sírany skôr alebo neskôr zvýšenou teplotou rozkladajú na oxid kovu a SO3, prípadne na oxid kovu a zmes SO2 a O2. 
Hydrogénsírany vznikajú čiastočnou neutralizáciou kyseliny sírovej, alebo jej reakciou so síranmi.
H2SO4 + KOH → KHSO4 + H2O
H2SO4 + Na2SO4 → 2 NaHSO4
Bežné sú len hydrogénsírany alkalických kovov. Zahrievaním hydrogén síranov možno pripraviť disírany.
2 NaHSO4 → Na2S2O7 + H2O
Kyseliny s väzbou S—S
Do tejto skupiny látok patrí vedľa už uvedenej kyseliny disiričitej predovšetkým thiokyseliny síry – kyselina thiosiričitá H2S2O2 a kyselina thiosírová H2S2O3. Obe kyseliny sú veľmi nestále. Kyselina thiosírová je silnou kyselinou.
Pozoruhodnou stálosťou sa vyznačujú soli kyseliny thiosírovej – thiosírany. Technicky najvýznamnejší je thiosíran sodný Na2S2O3, ktorý sa pripraví napríklad oxidáciou polysulfidov vzdušným kyslíkom.
2 Na2S2 + 3 O2 → 2 Na2S2O3
Priemyselne sa thiosíran sodný vyrába rozpúšťaním síry vo vriacom roztoku Na2SO3 za zvýšeného tlaku.
Na2SO3 + S → Na2S2O3
Thiosírany sú stále, majú redukčné schopnosti. Thiosíran sodný sa uplatňuje v textilnom priemysle a vo fotografickej technike (ustaľovač).
Peroxokyseliny síry
Stále a bežné sú iba dve z týchto kyselín, odvodené formálne od kyseliny sírovej a disírovej. Kyselinu peroxosírovú možno pripraviť reakciou peroxidu vodíka s koncentrovanou kyselinou sírovou, alebo chlorosírovou.
H2O2 + H2SO4 → H2O + H2SO5
H2O2 + ClSO3H → HCl + H2SO5
Je veľmi silnou kyselinou, má výrazné oxidačné vlastnosti. Obvykle vystupuje ako jednosýtna kyselina, jej soli sú nestále. Vo vodnom roztoku sa štiepi podľa rovnice.
H2SO5 + H2O → H2SO4 + H2O2
Kyselina peroxodisírová sa získava reakciou kyseliny peroxosírovej s kyselinou chlorosírovou.
H2SO5 + ClSO3H → H2S2O8 + HCl
Je to silná kyselina zreteľných oxidačných vlastností, je dvojsýtna. Vo vodnom roztoku sa rozkladá na kyselinu peroxosírovú a sírovú.
H2S2O8 + H2O → H2SO5 + H2SO4
Jej soli (peroxodísírany) sú stále a technicky významné látky. Patria k najsilnejším oxidačným činidlám.
3 (NH4)2S2O8 + 8 NH3 → N2 + 6 (NH4)2SO4
Halogenidy kyselín síry
Dostatočne stále a technicky významné sú iba halogenidy kyseliny siričitej a sírovej.
Chlorid thionylu sa vyrába ako bezfarebná kvapalina reakciami oxidu sírového a dichlór disulfánu alebo dichlór sulfánu.
SO3 + S2Cl2 → SOCl2 + SO2 + S
SO3 + SCl2 → SOCl2 + SO2
Kyselina chlorosírová je priemyselne vyrábaná syntézou.
SO3 + HCl → HSO3Cl
Má použitie v organickej syntéze, uplatnila sa tiež vo vojenstve.
Všetky uvedené zlúčeniny veľmi ľahko hydrolyzujú.
SOCl2 + H2O → SO2 + 2 HCl
HSO3Cl + H2O → H2SO4 + HCl
Kyselina fluorosírová sa reakciou plynného HF s kvapalným SO3.
HF + SO3 → HSO3F
Je stála, jej molekuly ani pri teplote 800 °C nepodliehajú termickému rozkladu.
Kyslíkaté kyseliny selénu a telúru, ich soli
Na rozdiel od veľmi pestrého súboru kyslíkatých kyselín síry sú pri seléne a telúre bežné iba kyseliny  s oxidačným stavom IV a VI.
Kyselina seleničitá je bezfarebná kryštalická látka, patrí medzi slabšie dvojsýtne kyseliny. Dá sa získať oxidáciou elementárneho selénu kyselinou dusičnou.
3 Se + 4 HNO3 + H2O → 3 H2SeO3 + 4 NO
Na rozdiel od kyseliny siričitej javí skôr oxidačné vlastnosti.
H2SeO3 + 2 H2SO3 → Se + 2 H2SO4 + H2O
H2SeO3 + 4 HI → Se + 2 I2 + 3 H2O
Jej soli – seleničitany a hydrogén seleničitany alkalických kovov – sú stále, vo vode dobre rozpustné látky.
Kyselina teluričitá je známa iba vo vodnom roztoku. Ako chemické indivíduum sa nedá pripraviť.
Kyselina selénová môže byť pripravená pôsobením silných oxidačných činidiel na kyselinu seleničitú alebo oxid seleničitý.
5 H2SeO3 + 2 HClO3 → 5 H2SeO4 + Cl2 + H2O
Kyselina selénová má značné oxidačné účinky, je silnejším oxidovadlom ako kyselina sírová. Oxiduje chloridy na elementárny chlór, preto jej zmes s kyselinou chlorovodíkovou rozpúšťa zlato a platinu.
