Skupina medi
Kovy skupiny medi majú malú snahu vyvárať zlúčeniny. V tom sa značne podobajú platinovým kovom. Sú veľmi ušľachtilé, pričom ušľachtilosť vzrastá od medi k zlatu. V rovnakom smere naopak klesá reaktivita týchto kovov.
Teploty topenia sú vysoké, mechanicky sú všetky tri kovy pevné, kujné a vyznačujú sa výbornou tepelnou a elektrickou vodivosťou.
Meď
Ako ušľachtilý kov sa meď nerozpúšťa v neoxidujúcich kyselinách. Čiastočná rozpustnosť sa môže objaviť, ak je pri reakcii prítomný vzdušný kyslík. Reakcii s horúcimi koncentrovanými roztokmi kyselín podlieha meď veľmi ľahko.
Cu + 2 H2SO4 → CuSO4 + 2 H2O + SO2
Cu + 4 HNO3 → Cu(NO3)2 + 2 NO2 + 2 H2O
Meď sa tiež rozpúšťa v koncentrovaných roztokoch kyanidov alkalických kovov za vývoja vodíka.
2 Cu + 4 KCN + 2 H2O → 2 K[Cu(CN)2] + 2 KOH + H2
Pri vyšších teplotách reaguje meď tiež s väčšinou nekovov. Priamo sa nezlučuje iba s uhlíkom, vodíkom a dusíkom.
Meď tvorí dva jednoduché oxidy. Červený oxid meďný Cu2O možno najľahšie získať redukciou meďnatých solí vo vodnom roztoku. Nerozpúšťa sa vo vode, ale je rozpustný v kyselinách za vzniku komplexných častíc.
Cu2O + 4 HCl → 2 H[CuCl2] + H2O 
Pomerne ľahko sa Cu2O oxiduje na druhý stály oxid - čierny oxid meďnatý. Dá sa pripraviť aj tepelným rozkladom niektorých meďnatých zlúčenín.
2 Cu(NO3)2 → 2 CuO + 4 NO2 + O2
V kyselinách sa CuO rozpúšťa za vzniku meďnatých solí. Pri zahriatí CuO ľahko odštepuje kyslík a prechádza na Cu2O.
Hydroxid meďný neexistuje. Svetlo modrý hydroxid meďnatý Cu(OH)2 vzniká alkalizáciou vodných roztokov solí meďnatých. Reaguje s kyselinami za opätovnej tvorby meďnatých solí. Je amfotérny. V koncentrovaných roztokoch hydroxidov alkalických kovov sa čiastočne rozpúšťa na nestále meďnatany.
Meď tvorí dva typy halogenidov. Odvodzujú sa od jej dvoch oxidačných stavov I a II. Fluorid meďný CuF sa nedá pripraviť. CuI2 patrí medzi vysoko nestále látky, pretože ľahko podlieha vnútornému oxidačno-redukčnému deju, kedy sa rozpadá na CuI a I2. Halogenidy meďné sú bezfarebné zlúčeniny existujúce iba v bezvodom stave. Farebné halogenidy meďnaté existujú ako bezvodé, aj ako hydráty.
Z ostatných zlúčenín medi v oxidačných stavoch I a II sú významné sulfidy Cu2S a CuS, pripravované priamou syntézou z prvkov. CuS sa môže získavať aj zrážaním meďnatých solí sulfánom vo vodnom roztoku. Cu2S vzniká redukciou CuS vodíkom.
Kyanidy a tiokyanatany meďnaté sú nestále látky. Rovnako ako CuI2 podliehajú vnútornej oxidačno-redukčnej zmene a rozpadajú sa po svojom prechodnom vzniku za uvoľnenia dikyanu alebo dirodanu.
2 Cu(CN)2 → 2 CuCN + (CN)2
2 Cu(SCN)2 → 2 CuSCN + (SCN)2
Vzniknutý kyanid, prípadne tiokyanatan meďný sa vyznačujú veľkou stálosťou a odolnosťou voči oxidácii vzdušným kyslíkom.
Väčšina ostatných meďnatých solí sú stále a dobre dostupné zlúčeniny. Patrí k nim síran, dusičnan, chlorid, chloristan a iné. Nerozpustné sú uhličitany, uhličitan-hydroxidy, kremičitany. 
Oxidačného stavu III sa u medi môže dosiahnuť iba pôsobením silných oxidačných činidiel. Napríklad pôsobením fluóru na zmes KCl a CuCl2 pri zvýšenej teplote možno získať hexafluoromeditan draselný K3[CuF6]. Kyslíkaté zlúčeniny medi sa tvoria prebiehajúcou pri vyššej teplote v kyslíkovej atmosfére.
2 K2O + 4 CuO + O2 → 4 KCuO2
Použitie medi je veľmi rozsiahle. Najväčšie množstvo medi v elementárnom stave spotrebováva elektrotechnický priemysel a výroba neželezných zliatin. Podtatne menšie množstvo medi sa používa vo forme zlúčenín. CuO slúži ako oxidovadlo. CuCl a CuCl2 sú katalyzátory používané v organickej aj anorganickej syntéze, CuCl sa uplatňuje aj ako redukovadlo, napríklad pri odstraňovaní nebezpečných organických peroxidov z reakčných zmesí. V katalytickej chémii sa požíva aj elementárna meď. Síran meďnatý má upotrebenie ako moridlo, insekticíd a je východzou látkou na výrobu ďalších zlúčenín medi. Niektoré komplexné zlúčeniny medi sa uplatňujú v analytickej chémii, vo fotografickom priemysle a ako pigmenty a farbivá.
Striebro
Elementárne striebro je ušľachtilejšie ako meď. Nerozpúšťa sa v neoxidujúcich kyselinách a má veľmi malú snahu prechádzať z elementárneho do zlúčeného stavu. Rozpúšťanie striebra v roztokoch oxidujúcich kyselín o strednej a vysokej koncentrácii vedie k vzniku príslušných strieborných solí.
3 Ag + 4 HNO3 → 3 AgNO3 + NO + 2 H2O
2 Ag + 2 H2SO4 → Ag2SO4 + SO2 + 2 H2O
Roztokom hydroxidov alkalických kovov striebro odoláva. Za prístupu kyslíka reaguje podobne ako meď s roztokmi kyanidov alkalických kovov, nevzniká však vodík.
4 Ag + 8 KCN + O2 + H2O → 4 K[Ag(CN)2] + 4 KOH
Striebro tvorí jediný relatívne stály oxid. Je ním oxid strieborný Ag2O, ktorý možno pripraviť dehydratáciou veľmi nestáleho AgOH vznikajúceho alkalizáciou roztokov strieborných solí. Oxid strieborný sa pri zvýšenej teplote rozkladá na prvky. Aj tým sa prejavuje vysoká ušľachtilosť striebra a jeho neochota tvoriť zlúčeniny. Oxid strieborný je silno bázický. S kyselinami vytvára strieborné soli, v zásadách sa nerozpúšťa.
Vo vode nerozpustnými zlúčeninami striebra sú AgCN, AgSCN, AgCl, AgBr, AgI, Ag2S2O3, Ag2S, Ag3N a niektoré ďalšie. Naopak dusičnan, chloristan a čiastočne aj síran strieborný sú rozpustné látky. Niektoré z uvedených zlúčenín, hlavne tie, ktoré majú charakter binárnych látok, možno pripraviť priamou syntézou z prvkov. Ostatné sa pripravujú konverziou strieborných solí vo vodnom roztoku.
Elementárne striebro má použitie vo vedeckom výskume, v šperkárstve a mincovníctve. Zo zlúčenín striebra sa v praxi najviac uplatňujú vo fotografickom priemysle halogenidy strieborné, citlivé na svetlo.
Zlato
Elementárne zlato vyniká snahou zotrvať v nezlúčenom stave, na vzduchu je stále a nereaguje s väčšinou nekovov. Je vyslovene ušľachtilým kovom.
Rozpúšťa sa vo vodnom roztoku chlorovodíka nasýteného chlórom za vzniku kyseliny tetrachlorozlatitej, prípadne jej solí.
2 Au + 3 Cl2 + 2 HCl → 2 H[AuCl4]
Rovnaký produkt vzniká rozpúšťaním zlata v lúčavke kráľovskej. Ešte ľahšie sa zlato rozpúšťa vo vodných roztokoch kyanidov alkalických kovov za prístupu vzdušného kyslíka.
4 Au + O2 + 8 NaCN + 2 H2O →  4 Na[Au(CN)2] + 4 NaOH
Fialový oxid zlatný Au2O vzniká hydrolýzou silne alkalického vodného roztoku AuCl. Pri rozpúšťaní Au2O v kyselinách vznikajú zlúčeniny zlatné. Pri vyšších teplotách je oxid zlatný nestály a rozkladá sa.
3 Au2O → 4 Au + Au2O3
Hnedý oxid zlatitý Au2O3 možno najlepšie získať opatrnou dehydratáciou žltohnedého hydroxidu zlatitého Au(OH)3. Ten sa vylučuje z roztokov tetrachlorozlatitanov alkalickou hydrolýzou.
K[AuCl4] + 3 KOH → Au(OH)3 + 4 KCl
Aj oxid zlatitý je tepelne nestály, pri vyšších teplotách sa rozkladá na kov a kyslík. V roztokoch hydroxidov alkalických kovov sa Au2O3 aj Au(OH)3 rozpúšťajú za vzniku hydroxozlatitanov.
Zlato vytvára halogenidy typov AuY a AuY3. Všetky tieto halogenidy sa ľahko termicky rozkladajú na elementárny kov a halogén. Halogenidy typu AuY3 sa vyskytujú aj vo forme hydrátov. 
Existujú tiež ďalšie binárne zlúčeniny zlata - sulfidy, nitridy, azidy, fosfidy a iné.
Veľké použitie v technickej praxi má elementárne zlato. Uplatňuje sa aj v šperkárstve, mincovníctve a lekárstve. Zo zlúčenín zlata je významná kyselina tetrachlorozlatitá H[AuCl4].4H2O, ktorá tvorí žlté kryštály, ďalej tetrachlorozlatitany, dikyanozlatnatany a tetrakyanozlatitany, používané pri galvanickom pozlacovaní predmetov. Ďalšie zlúčeniny zlata slúžia na farbenie skla a porcelánu.
