Železo
Čisté železo je pomerne mäkký, kujný kov. Je feromagnetické. V kyselinách sa rozpúšťa za vývoja vodíka a vzniku železnatých solí. V prítomnosti kyslíka alebo pri rozpúšťaní v oxidujúcich kyselinách sa tvoria soli železité. Železo je veľmi odolné proti pôsobeniu roztokov alebo tavenín hydroxidov alkalických kovov.
Pri vyšších teplotách sa železo zlučuje so všetkými nekovmi na binárne zlúčeniny a s mnohými kovmi vytvára zliatiny. Na vzduchu podlieha pôsobeniu vzdušného kyslíka a vlhkosti a hrdzavie.
Poznáme dva jednoduché oxidy železa - oxid železnatý FeO, oxid železitý Fe2O3 a jeden zmiešaný oxid železnato-železitý Fe3O4.
Oxid železitý je bázickejší ako Fe2O3. V kyselinách sa dobre rozpúšťa za vzniku železnatých solí, ak nie je prítomný vzdušný kyslík, ktorý by ich veľmi rýchlo zoxidoval na soli železité.
Červený oxid železitý je v jednej zo svojich modifikácií feromagnetický. Reaguje s kyselinami za vzniku železitých solí. Jeho tavenie s oxidmi iných kovov vedie ku vzniku podvojných oxidov.
Tavením FeO alebo Fe2O3 s oxidmi alebo hydroxidmi alkalických kovov sa tvoria nestále železnatany a železitany. To svedčí o čiastočnom amfotérnom charaktere oboch oxidov.
Biely hydroxid železnatý, stály len za neprítomnosti vzdušného kyslíka a oxidovadiel, a hrdzavo sfarbený hydroxid železitý vznikajú pri alkalizácii vodných roztokov železitých a železnatých solí. Ich acidobázické vlastnosti sú rovnaké ako u príslušných oxidov.
Halogenidy železa sa odvodzujú od oxidačných stavov II a III. Halogenidy železa v oboch oxidačných stavoch rovnako ako všetky ostatné soli železité a železnaté vo vodných roztokoch hydrolyzujú.
Oxidačná schopnosť atómov FeIII je taká veľká, že oxidujú S-II na elementárnu síru. Preto existujú sulfid železnatý FeS a disulfid železnatý FeS2, ale nie sulfid železitý. Tieto sulfidy možno pripraviť syntézou z prvkov.
S uhlíkom železo vytvára karbid Fe3C, ktorý sa tvorí pri rozpúšťaní uhlíka v roztavenom železe. Je prítomný v oceli a ovplyvňuje jej mechanické vlastnosti.
Tvorba vyšších oxidačných stavov nie je u železa bežná. Dajú sa pripraviť len silnou oxidáciou. Oxid železnatý aj oxid železitý poskytujú v oxidujúcich zásaditých taveninách železnany.
Fe2O3 + 3 KNO3 + 4 KOH → 2 K2FeO4 + 3 KNO2 + 2 H2O
Tieto červenofialové látky sú stále iba v tuhom skupenstve alebo v silne alkalickom vodnom roztoku. Patria k najsilnejším oxidačným činidlám.
V technickej praxi sa uplatňujú predovšetkým oxidy železa, hlavne Fe2O3 požívaný ako pigment a leštiaci prostriedok. Fe3O4 sa používa na výrobu elektród pre niektoré tavné elektrolýzy. Oba oxidy sa používajú ako slabé oxidovadlá, katalyzátory a slúžia pri výrobe veľmi čistého železa.
Soli železité a železnaté, získavané priemyslovým rozpúšťaním železa, jeho oxidov alebo uhličitanov v kyselinách, majú v chemickej praxi rozsiahle použitie. Heptahydrát síranu železnatého FeSO4.7H2O sa vyrába rozpúšťaním železa v zriedenej kyseline sírovej.
Fe + H2SO4 → FeSO4 + H2
Uplatňuje sa pri výrobe modrého pigmentu (berlínska modrá), vo farbiarstve a poľnohospodárstve ako insekticíd. Stálejší než všetky ostatné železnaté zlúčeniny je podvojný síran amónno-železnatý (NH4)2Fe(SO4)2.6H2O. Chlorid železitý v bezvodom stave sa priemyselne pripravuje priamou syntézou z prvkov. Ako hydrát kryštalizuje z vodných roztokov po rozpúšťaní železa v kyseline chlorovodíkovej a následnej oxidácii plynným chlórom.
Fe + 2 HCl → FeCl2 + H2
2 FeCl2 + Cl2 → 2 FeCl3
Bezvodý FeCl3 sa používa v organickej chémii ako oxidovadlo a katalyzátor. Uplatnenie našiel aj vo fotografickom priemysle a elektronike.
Z komplexných zlúčenín sú technicky významné kyanokomplexy, hlavne hexakyanoželeznatan draselný K4[Fe(CN)6].3H2O. Slúži na výrobu hexakyanoželezitanu draselného a už uvedeného pigmentu berlínskej modrej.
Kobalt
V porovnaní so železom je kobalt ušľachtilejším kovom. To sa prejavuje jeho stálosťou na vzduchu. Reaguje s kyselinami, ale ak majú oxidačné účinky, je reakcia značne spomaľovaná pasiváciou povrchu kovu. S kyslíkom sa zlučuje až pri vysokých teplotách. Podlieha tiež reakciám s nekovmi, opäť za vyššej teploty, ale aj v tomto prípade je jeho reaktivita menšia než u elementárneho železa. Kobalt je feromagnetický, ťažko taviteľný a mechanicky veľmi pevný kov.
Tvorí dva jednoduché oxidy - oxid kobaltnatý CoO a oxid kobaltitý Co2O3. Okrem toho je známy aj zmiešaný oxid Co3O4.
Oxid kobaltnatý CoO možno pripraviť termickým rozkladom hydroxidu alebo uhličitanu kobaltnatého. Je olivovozelený a zásaditejší ako Co2O3.
Oxid kobaltitý možno získať dehydratáciou Co(OH)3. Pri miernej dehydratácii reakcia prebieha len čiastočne a výsledný produkt má zloženie zodpovedajúce najlepšie vzorcu CoO(OH). Intenzívnejšia dehydratácia na vzduchu vedie k tvorbe zmiešaného oxidu Co3O4 čiernej farby. 
Hydroxid kobaltnatý Co(OH)2 je modrá, časom ružovejúca látka, ktorú možno vylúčiť z roztokov kobaltnatých solí pôsobením silných zásad. Ľahko (aj vzdušným kyslíkom) sa oxiduje na hnedý Co(OH)3.
Halogenidy kobaltu sa odvodzujú od jeho oxidačného stavu II. Sú známe v bezvodej aj hydratovanej forme. Z halogenidov kobaltitých je dostupný CoF3, pripravovaný priamou syntézou z prvkov, a jeho hydrát.
Podobne sa aj ostatné binárne zlúčeniny kobaltu (karbidy, sulfidy a nitridy) odvodzujú od oxidačného stavu II, napr. CoS, Co3C. Existujú však aj zmiešané zlúčeniny typu Co3S4.
Technické uplatnenie kobaltu a jeho zlúčenín nie je rozsiahle. Elementárny kobalt je zložkou niektorých tvrdých a tepelne odolných zliatin, prípadne špeciálnych zliatin určených pre dlhodobý styk so živými tkanivami (endoprotézy). Kremičitany kobaltnaté sú hlavnou zložkou modrého (tzv. kobaltového) skla. 
Nikel
Nikel je ušľachtilejším kovom ako železo. Na vlhkom vzduchu nekoroduje, čoho sa využíva pri ochrane kovov proti korózii poniklovaním. V kyselinách sa nikel rozpúšťa, ale za priaznivých podmienok dochádza k pasivácii jeho povrchu. Veľmi dobre odoláva pôsobeniu vodných roztokov a tavenín hydroxidov alkalických kovov. S niektorými kovmi reaguje a tvorí binárne zlúčeniny, má však k tejto reakcii oveľa menší sklon ako železo. Ako kov sa ťažko taví a je feromagnetický.
Zelený oxid nikelnatý obsahuje časť atómov vo vyššom oxidačnom stave (NiIII). Preto pri rozpúšťaní v kyseline chlorovodíkovej vzniká v dôsledku oxidácie chloridových iónov atómami NiIII malé množstvo elementárneho chlóru.
Tepelným rozkladom dusičnanu nikelnatého alebo oxidáciou vodnej suspenzie Ni(OH)2 chlórnanom či peroxosíranom možno pripraviť čierny nerozpustný produkt, ktorý obsahuje nikel v oxidačnom stave III, prípadne IV. Zloženie tuhej fáze býva vyjadrované vzorcami Ni2O3(OH)4, NiO(OH) alebo NiO2.nH2O. Hydroxid nikelnatý možno vylúčiť z roztokov nikelnatých solí pôsobením hydroxidov alkalických kovov ako svetlozelenú zrazeninu. Jeho rozpustením v kyselinách sa opäť získajú soli nikelnaté.
Tiež halogenidy, sulfidy, karbidy a ďalšie binárne zlúčeniny niklu sa odvodzujú od jeho oxidačného stavu II. Napriek tomu napr. pri sulfidoch existuje výnimka v podobe zlúčeniny so stechiometriou odpovedajúcou vzorcu Ni3S4.
Elementárny nikel má významné použitie pri výrobe špeciálnych zliatin (pre elektrotechnický a potravinársky priemysel). Práškový nikel sa ako katalyzátor pri hydrogenácii tukov. Síran nikelnatý, vyrábaný reakciou niklu alebo Ni(OH)2 s kyselinou sírovou, slúži ako východzia surovina na výrobu všetkých katalyzátorov obsahujúcich nikel.
