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17.7. Елементи сьомої групи 
17.7.1. Загальна характеристика елементів
За будовою електронних оболонок сьома група підрозділяється на 
головну підгрупу – p-елементи і побічну – d-елементи.

Елементи головної підгрупи на зовнішньому енергетичному рівні мають 7 електронів, тому у них яскраво виражена електронна спорідненість. Їм бракує одного електрона на p-підрівні для утворення стійкого октету. Елементи цієї підгрупи утворюють водневі сполуки. У d-елементів сьомої групи на зовнішньому енергетичному рівні є два електрони, проте водневих сполук ці елементи не утворюють. Елементи підгрупи Хлору – типові неметали, а підгрупи Мангану – метали.

Усі кисневі сполуки елементів підгрупи Хлору виявляють кислотні властивості і з водою утворюють кислоти. Усі кисневовмісні кислоти підгрупи Хлору володіють окисними властивостями.

Кисневі сполуки елементів підгрупи Мангану за властивостями дещо відрізняються від кисневих сполук підгрупи хлору. Наприклад, для Mn кислотними властивостями володіють тільки вищі оксиди. 

Таким чином, схожість у властивостях цих двох підгруп спостерігається у тих сполуках, у яких вони виявляють вищий ступінь окиснення. Коли метал виявляє максимальний ступінь окиснення, характерний для даної групи, то його сполуки стають аналогами сполук неметалів. Наприклад, Cl2O7 і Mn2O7; HClO4 і HMnO4 тощо.
17.7.2. Хлор

Хлор (Сl) – 
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3s23p5 – неметал, виявляє ступені окиснення – 1, +1, +3, +5, +7. Вміст Хлору у земній корі складає 4,5·10-2 %.

Найпоширенішими мінералами Хлору є кам'яна сіль NaCl (галіт), сильвін KCl, сильвініт KCl ( NaCl, карналіт KCl ( MgCl2 (  6H2O. Велика кількість хлоридів міститься у морській воді, входить до складу живих організмів. 

У промисловості хлор як просту речовину отримують електролізом водного розчину натрій хлориду. У лабораторії Сl2 виділяють дією концентрованої хлоридної кислоти на MnO2 або КMnO4 за реакціями:

MnO2 + 4НСl = Сl2 + MnСl2 + 2Н2О,

2КMnO4 +16НСl = 5Сl2 + 2MnСl2 + 2КСl + 8Н2О.

Нагріванням Аурум (ІІІ) хлориду отримують особливо чистий Сl2:

2AuCl3 = 2Au + 3Сl2.

Сl2 – зелено-жовтий отруйний газ із різким запахом, tпл= – 101 (С, tкіп = – 34 (С.
Хлор легко реагує з багатьма речовинами, окрім С, N2, O2 та благородних газів, добре розчиняється в органічних розчинниках. 

Хлор безпосередньо взаємодіє з воднем, утворюючи галогеноводень (НСl). У звичайних умовах це газ, розчинний у воді. Утворений розчин НСl є сильною хлоридною кислотою, солі її – хлориди, добре розчинні у воді.

Суміш концентрованих хлоридної та нітратної кислот у співвідношенні 3:1 («царська водка») розчиняє навіть такі мало активні метали як золото і платина, наприклад, реакція для платини: 
3Pt + 18HCl + 4HNO3 = 3H2
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РtCl

 + 4NO + 8H2O.

За звичайних умов хлор не взаємодіє з киснем, тому його кисневі сполуки отримують непрямим шляхом. Сl2 з Оксигеном утворює оксиди: Сl2О, СlО2, Сl2О6 та Сl2О7.
Хлор (І) оксид Сl2О  утворюється при взаємодії сухого меркурій (ІІ) оксиду з хлором за реакцією:

HgO + 2Cl2 = HgCl2 + Cl2O.

Cl2O – жовто-бурий газ,  який  легко   зріджується  у  червоно-буру   рідину 
(tкип = 2 (С). Це нестійка речовина, яка розкладається з вибухом у рідкому та твердому станах на хлор і кисень. При взаємодії з водою Cl2O утворює хлоратну (І) кислоту.

Хлоратна (І), або гіпохлоритна, кислота НСlО –  одноосновна, відома лише в розчині :

Cl2O + H2O 
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 2НСlО 
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 2Н+ + 2СlО¯.

НСlО – слабка кислота, активний окисник, у водному розчині розкладається:

НСlО = НСl + О;                2НСlО = Сl2О + Н2О;           3НСlО = НСlО3 + 2НСl.

Солі хлоратної (І) кислоти – хлорати, або гіпохлорити, у розчині нестійки і гідролізуються. Отримують їх при пропусканні Сl2 крізь холодний розчин лугу за реакцією:

2КОН + Сl2  = КСl + КСlО + Н2О.

Розчин, у якому міститься суміш хлоридів і хлоратів (І) лужних металів (КСl і КСlО), називають жавелевою водою, яку використовують для вибілювання тканин, паперу тощо.

Хлоратна (ІІІ) або хлоритна кислота НСlО2 – одноосновна, існує лише в розведених розчинах, утворюється при взаємодії барієвої солі з розбавленою сульфатною кислотою:

Ва(СlО2)2 + Н2SO4 = BaSO4 + 2HClO2.
У водному розчині хлоратна (ІІІ) кислота розкладається на хлоридну та хлоратну (V) НСlО3 кислоти.

Солі хлоратної (ІІІ) кислоти – хлорити отримують при взаємодії хлор (ІV) оксиду з гідроксидами лужних, лужноземельних металів та їх пероксидами. Хлорити добре розчинні у воді, в кислому середовищі виявляють сильні окисні властивості. Більш сильні окисники (Сl2, КMnO4) окиснюють хлоритну (І) кислоту та її солі до хлоратної (V) і хлоратів.

Хлор (ІV) оксид СlО2 можна отримувати за реакціями:

1) КClO3 + H2SO4 = HClO3 + KHSO4,       3HClO3 = 2ClO2 + HClO4 + H2O;

2) 3КClO3 + H2С2O4 + H2SO4 = K2SO4 + 2СО2 + 2СlО2 + H2O.

Перша реакція заснована на нестійкості HClO3, а друга обумовлена дією м’якого відновника щавлевої кислоти (H2С2O4). У промисловості для отримання ClO2 використовують реакцію:

2NaClO3 + SO2 + H2SO4 = 2ClO2 + 2NaHSO4.

ClO2 – бурий газ з різким запахом, tкип = 11 (С, tпл = – 59 (С, отруйний, здатний до вибуху. Реагує з водою та лугами:

6ClO2 + 3H2O = 5HClO3 +HCl,
2ClO2 + 2КОН = КClO2 + КClO3 + H2O.

Хлоратна (V) кислота HClO3 утворюється при взаємодії H2SO4 із гарячим розчином Ва(ClO3)2.
HClO3 – сильна одноосновна кислота, відома тільки в розчині. Солі хлоратної (V) кислоти – хлорати (V). Одна з найважливіших – це калій хлорату (V), яку отримують за реакцією:

6КОН + 3Cl2 = 5КCl + КClO3 + 3H2O.

У промисловості калій хлорат (V) отримують електролізом гарячого розчину КCl або хлоруванням гашеного вапна (при t = 70 – 80 (С) та наявності калій хлориду. КClO3 (бертолетова сіль) погано розчиняється у воді, а при нагріванні до 200 (С у присутності МпО2 розкладається на О2 і КCl. З різними горючими речовинами (сіркою, вугіллям, фосфором та органічними речовинами) калій хлорат (V) утворює суміші, що вибухають від удару. На цьому ґрунтується застосування бертолетової солі для виготовлення запалів, займистих і вибухових речовин. У хімічних лабораторіях КClO3 використовують для добування кисню. При обережному нагріванні КClO3 відбувається реакція розкладання (без каталізатора):

4КClO3 = 3КClO4 + КCl.
При взаємодії солі КClO4 із сульфатною кислотою утворюється хлоратна (перхлоратна) кислота. 
Хлор (VI) оксид  Cl2O6  отримують за реакцією:
2ClO2 + 2O3 = 2О2 + Cl2O6.
На відміну від Cl2O і ClO2  ця речовина при кімнатній температурі являє собою в’язку темно-червону рідину. Cl2O6 плавиться при t = 3,5 (С та розкладається на ClO2 і O2. У газовій фазі відбувається розпад:
Cl2O6 
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2ClO3.
Cl2O6 реагує з водою та лугами:
2КОН + Cl2O6 = КClO3 + КClO4 + H2O.
Хлорний ангідрит Cl2O7 отримують шляхом обезводнення хлоратної кислоти :
2HClO4 + Р2О5 = 2НРО3 + Cl2O7.
За звичайних умов Cl2O7 – нестійка масляниста рідина, tкип = 83 (С, 

tпл = – 90 (С, після удару вибухає. У воді хлор (VII) оксид не розчиняється.
Хлоратна кислота HClO4 – найстійкіша з оксигеновмісних кислот хлору. Ця безводна кислота – рухлива гігроскопічна речовина, малостійка, під час зберігання може вибухати. Концентровані водні розчини її мають маслянисту консистенцію, на повітрі димлять. Хлоратна кислота утворює солі –перхлорати – майже з усіма металами. Більшість перхлоратів добре розчинні у воді, окрім КClO4, RbCIO4, CsCIO4 тощо. Безводна хлоратна кислота та її солі – сильні окисники.

Кислотні властивості оксигеновмісних кислот хлору посилюються в ряду при переході від гіпохлоритної кислоти до хлоратної (VII), а окисна активність, навпаки, збільшується від хлоратної (VII) кислоти до гіпохлоритної.
Застосування 
Хлор застосовують для вибілювання тканин та паперової маси, знезараження питної води. Його використовують у виробництві хлорорганічних сполук – розчинників, полімерів, пестицидів та ін. 

Хлоридну кислоту HCl застосовують для добування хлоридів металів (Zn, Mn, Fe), водню, хлору, у шкіряній та харчовій промисловості, лудильній та паяльній справі. Хлориди широко використовують у металургійній, фармацевтичній, миловарній та інших галузях промисловості. Натрій хлорид застосовують для отримання хлору, водню, натрій гідроксиду та хлоридної кислоти. Хлоратну кислоту використовують для окиснення органічних речовин, розкладання руд і мінералів при їх аналізі, розчиненні сталей, визначенні кількості калію і рубідію як осушувача. Вона є складовою твердого ракетного палива.
17.7.3. Метали підгрупи Мангану

До підгрупи Мангану належать Манган (Mn), Технецій (Tc), Реній (Re) і Борій (Bh).

Електронна будова атомів металів:
 Манган   (Mn)  [Ar] 3d54s2
Технецій (Tc)   [Kr] 4d55s2
     Реній       (Re)   [Xe] 4f145d56s2
Манган виявляє найхарактерніші ступені окиснення +2, +4, +7; Технецій – +4, +7; Реній – +7. У сполуках Манган може виявляти ступені окиснення: 0, +3, +5, +6, а Реній і Технецій – 0, +3, +4, +5, +6.

Манган – досить поширений елемент у природі (0,1 %), Реній – мало поширений (7 ∙ 10 -8 %) і розсіяний. Технецій – радіоактивний елемент, у природних мінералах трапляється дуже рідко. Борій – штучний елемент. Важливими мінералами мангану є піролюзит MnО2, гаусманіт Mn3О4, брауніт Mn2О3, манганіт MnООН. Значна кількість технецію утворюється при розпаді ядер урану. Родовищ Ренію не виявлено, він зустрічається як домішка в манганових і молібденових рудах (найбагатші на реній молібденіти). Велику кількість мангану отримують у вигляді його сплаву   із   залізом – феромангану (60 – 90 % Mn). Фероманган отримують відновленням суміші оксидів металів з коксом у доменних печах,  а відносно чистий – електролізом водних розчинів манган сульфау..

Металевий технецій отримують електролізом розчинів його сульфатів, відновленням за допомогою водню сульфіду Tc2S7 (1100 (С) і солі NH4TcO4 (500 – 600 (С). 

Отримання ренію провадять за такою схемою: із пилу газоочисних камер молібденових заводів перетворюють Re2О7 на КReО4, або на NH4ReO4, які в подальшому відновлюють воднем (1000 (С) за реакцією:

2NH4ReO4 + 4Н2 = 2Re +N2 + 8H2O.

Елементи підгрупи Мангану (у вигляді порошків) – це метали сірого кольору. У компактному стані манган досить крихкий метал сріблясто-білого кольору, технецій – сріблясто-коричневий, реній – світло-сірий метал, пластичний, стійкий проти дії різних реагентів при високій температурі. Всі метали підгрупи Мангану тугоплавкі.

Похідні ренію (VIII) і технецію (VII) стійкіші порівняно із сполуками мангану (VII). Тому похідні мангану (VII) є сильними окисниками, а в сполуках Tc (VII) і Re (VII) ця здатність слабкішає. Манган (ІІ) утворює багато сполук, а технецій і реній важче утворюють сполуки з їх нижчими ступенями  окиснення. Отже, такі сполуки є сильнішими відновниками, ніж сполуки мангану (ІІ). Для мангану найтиповіші координаційні числа 4 і 6, для технецію і ренію – 4, 6 – 9.
Хімічна активність елементів від Mn до Re зменшується. Манган в електрохімічному ряду напруг  стоїть між Mg і Zn, а технецій і реній – після гідрогену. Тому манган витісняє водень із кислот-неокисників:

Mn + 2HCl = MnCl2 + H2,

а також взаємодіє з нітратною і концентрованою сульфатною кислотами:

Mn + 2H2SO4 = MnSO4 + SO2 +2H2O.
Технецій і  реній вступають в реакцію лише з кислотами-окисниками, утворюючи сполуки з вищим ступенем окиснення елементів:

3Е + 7HNO3 = 3HEO4 + 7NO + 2H2O.

За звичайних умов компактний манган окиснюється з утворенням міцної оксидної плівки, яка служить захистом від подальшого окиснення навіть при нагріванні. У тонкодисперсному стані він окиснюється досить швидко. Компактний реній у звичайних умовах не окиснюється; при нагріванні на повітрі до 300 (С утворює оксиди ReО3, Re2О7. Технецій окиснюється  за звичайних умов досить швидко і при нагріванні у струмені кисню утворює оксид Тc2О7.

Активніше, ніж з киснем, елементи підгрупи Мангану взаємодіють з галогенами з утворенням галогенідів (MnHal2, TcF4, ТcF6, ТcCl6, ReCl5, ReCl6). Із сіркою манган утворює сульфіди MnS і MnS2, а технецій і реній ЕS2 і Е2S7. Сполуки Тc2S7 і Re2S7 належать до тіоангідридів, добре розчиняються у розчинах  лугів і сульфідах лужних металів з утворенням тіосолей МеЕS4. Манган при нагріванні взаємодіє з В, С, Р, N2, Sі. Реній не взаємодіє з N2, С, Вr2, І2, але утворює сполуки з Sі, В. Він у великій кількості поглинає водень.

За хімічними властивостями технецій більш подібний до ренію, ніж до мангану. Це явище пояснюється близькістю їх атомних та іонних радіусів. З оксигеном манган утворює оксиди: основні – MnО, Mn2О3; кислотні – (MnО3), Mn2О7 та амфотерний – MnО2.

Манган (ІІ) оксид утворюється при нагріванні піролюзиту в атмосфері водню або карбон (ІІ) оксиду (при 700 – 900 (С):

2MnО2 + Н2 = MnО + H2O

або при розкладанні MnС2О4 , MnСО3 без доступу кисню, а Mn(NO3)2 – у струмені водню (при 300 (С).

Манган (ІІ) оксид – тверда речовина зеленого кольору, слаборозчинна у воді, добре – у кислотах.

Солі мангану (ІІ)  отримують при взаємодії MnО2 з кислотами:

2MnО2 + H2SO4 = MnSO4 + О2 + 2H2O.

Більшість солей мангану (ІІ) – це кристалічні речовини (наприклад, Mn(NO3)2∙6H2O, MnSO4∙7H2O, Mn(СlО4)2∙6H2O), які забарвлені в рожевий колір, добре розчинні у воді. Розчини солей мангану (ІІ) – безбарвні. Сполуки Mn(ІІ) найстійкіші в кислому середовищі, в лужному – легко окиснюються.

Для мангану (ІІ) відомі амоніакати (легко розкладаються водою), ціаніди тощо.

Якщо на розчини солей мангану (ІІ) подіяти лугом, то утвориться основа Mn(ОН)2, яка слаборозчинна у воді, а на повітрі окиснюється до Mn(ОН)4:

2Mn(ОН)2 + О2 + 2H2O = 2Mn(ОН)4.

Манган гідроксид Mn(ОН)2 з кислотами утворює солі, слаборозчинні у воді: карбонати, фосфати, флуориди й сульфіди. Останні при взаємодії з водою дуже легко окиснюються киснем повітря:

MnS + О2 + 2H2O = Mn(ОН)4 + S.

При дії сильних окисників на сполуки мангану (ІІ) відбувається окиснення останнього до похідних Mn(VII) або Mn(VI), наприклад:

3MnSO4 + 2КСlО3 = 12NaOH = 3NaMnO4 + 2KCl + 3Na2SO4 + 6H2O.
Манган (ІІІ) оксид Mn2О3 отримують нагріванням піролюзиту до 800 (С за реакцією:

4MnО2 = 2Mn2О3 + О2.

Основний оксид Mn2О3 – тверда речовина чорного кольору, слабо-розчинна у воді та кислотах. При взаємодії Mn2О3 з концентрованою сульфатною кислотою утворюється зелена сіль Mn2(SO4)3 або коричнювата Mn2(SO4)3 ∙ Н2SO4 ∙ 6H2O.

Гідроксид Mn(ОН)3 – це слабка основа малорозчинна у воді. Солі Мангану (ІІІ) зазвичай нестійкі.

Манган (ІV) оксид MnО2 – тверда речовина чорного кольору, нерозчинна у воді, досить інертна, у звичайних умовах стійка проти дії більшості кислот. Основні й кислотні властивості MnО2 слабко виражені, тому солі мангану (ІV) гідролізують у водному розчині. Солі, які відповідають кислотній функції MnО2, називають манганітами. Наприклад, мінерал гаусманіт Mn3О4 можна розглядати як ортоманганіт мангану (ІІ) Mn2MnО4. Із солей, що відповідають основній функції MnО2, найбільш вивчена Mn(SO4)2. При взаємодії MnО2 з хлоридною кислотою утворюється манган тетрахлорид, який є проміжним продуктом:

MnО2 + 4HCl = МnCl4 + Cl2.
Амфотерний гідроксид Mn(ОН)4 – речовина темно-бурого кольору, у воді не розчиняється, при нагріванні легко перетворюється на MnО2. Практичне значення зі сполук мангану (ІV) має MnО2, який використовують для отримання мангану, а в техніці та лабораторній практиці – як сильний окисник. У реакції сполук мангану (ІV) з більш сильними окисниками утворюються похідні мангану (VI)  або (VІІ), наприклад:

3MnО2 + KClO3 + 6KOH = 3K2MnO4 + KCl + 3H2O (при плавленні).

3MnО2 + 3PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2H2O.
Манган (VI) оксид MnО3 та його гідрат Н2MnO4 у вільному стані важко отримати через їх нестабільність. Солі мангану (VI) – манганати  одержують при нагріванні сполук Mn(ІІ) і Mn(ІV) в лужному середовищі у присутності окисників за реакцією:

MnCl2 + 2KCLO + 4KOH = K2MnO4 + 4KCl + 4H2O.
Манганати (VI) – речовини, забарвлені в темно-зелений колір, зумовлений присутністю іонів (MnO4)2-. Манганати (VI) стійкі лише в лужному середовищі, а   в   нейтральному – малостійкі   й   перетворюються   на  сполуки 
Mn (ІV) і Mn (VII):

3K2MnO4 + 4H2O = 2KMnO4 + Mn(ОН)4 + 4КОН.

Манганати калію і натрію добрерозчинні у воді, на відміну від лужноземельних металів. Перші – сильні окисники й легко відновлюються у кислому середовищі до сполук мангану (ІІІ), а в нейтральному – до Mn(ОН)4:

K2MnO4 + 2H2S + 2H2SO4 = MnSO4 + K2SO4 + 2S + 4H2O,
K2MnO4 + (NH4)2S + H2O = Mn(ОН)4 + 2NH3∙H2O + 2KOH +S.
Під дією сильних окисників сполуки мангану (VI) окиснюються до сполук мангану (VII).

Манган (VII) оксид Mn2О7 – кислотний, йому відповідає кислота НMnO4. У звичайних умовах – це масляниста зеленувато-чорна рідина, яку отримують дією холодної 90%-ної сульфатної кислоти на манганати (перманганати). Манган (VII) оксид – нестійка речовина, що розкладається з вибухом на MnО2 і кисень.

Манганатна кислота НMnO4 відома лише в розчині,  її солі – перманганати – отримують окисненням манганатів (VI)  у лужному середовищі, наприклад Cl2:

2K2MnO4 + Cl2 = 2KMnO4 + 2КCl

або іншими окисниками сполук мангану (ІІ):

2MnSO4 + 5KBiO3 + 16HNO3 = 2KMnO4 + 5Bi(NO3)3 + 2K2SO4 + KNO3 + 8H2O.
Перманганати – речовини фіалко-червоного кольору, стійкі у водних розчинах, сильні окисники. Залежно від рН розчину може відбуватися відновлення перманганатів з отриманням таких кінцевих продуктів: у кислому середовищі – утворення сполук Mn(ІІ), в нейтральному – Mn(ОН)4, а в сильнолужному – нестійких манганатів (VI) за відповідними реакціями:

2KMnO4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 = 2MnSO4 +K2SO4 + 5Na2SO4 + 3H2O,
2KMnO4 + 3Na2SO3 + 5H2O = 2Mn(ОН)4 + 3Na2SO4 + 2KOH,
2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH = 2K2MnO4 + Na2SO + H2O.
Для хімії мангану важливі реакції, що відбуваються у нейтральному середовищі між сполуками мангану з різними ступенями окиснення, наприклад:

3MnSO4 + 2KMnO4 + 4H2O = 5MnО2 + K2SO4 + 2H2SO4.

Практичне значення  має калій перманганат, який використовують як сильний окисник і як вихідну речовину для отримання кисню в лабораторії:

2KMnO4 [image: image6.png]


 K2MnO4 + MnО2+ О2.

Водний розчин KMnO4 концентрацією 4 % застосовують для дезінфекції ран, полоскання горла, при опіках.

Застосування

Манган (фероманган) використовують у металургійній промисловості при виплавленні сталей для танкової броні, стрілок для залізниць та ін. Додавання мангану в сталь сприяє її десульфуризації.

Технецій застосовують для пасивування чорних металів як конструкційний матеріал у ракетобудуванні, як компонент каталізаторів.  Нуклід 
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 входить до складу більш ніж 30 радіофармацевтичних препаратів для зображення та функціональних досліджень мозку, серця, щитоподібної залози, легень та інших органів людини, а також для діагностики пухлин головного мозку.

Реній використовують у виробництві лічильних машин, телевізійних осцилоекранів, радарних приладів; у вигляді сплаву з вольфрамом – для виготовлення електроконтактів, термопар, електричних ламп; у вигляді сплаву з танталом або молібденом – для отримання жаростійких сплавів. Водні розчини солей ренію використовують для електролітичного покриття деяких металів і сплавів, що мають високі антикорозійні властивості. 
Деякі сполуки ренію (ІІІ) мають протипухлинну активність, їх застосовують для лікування онкологічних захворювань.  

Питання для самоперевірки

1. Поясніть зміну сили і відновних властивостей розчинів кислот у ряді HF, HCl, HBr, HI.

2. Які оксиди хлору ви знаєте?

3. Назвіть кисневмісні кислоти хлору.

4. Поясніть, чому Манган утворює декілька оксидів, які мають різний хімічний характер.

5. Опишіть коротко хімічні властивості оксидів мангану.
6. Які сполуки мають яскраво виражені окисні властивості: KMnO4, MnO2, Re2O7, Mn2O7, MnCl2, K2MnO4, KReO4?

Контрольні завдання
17.7.1. Скільки літрів газоподібного хлору виділяється при взаємодії 1 кг манґан діоксиду з концентрованою хлоридною кислотою?

17.7.2. Перелічіть важливіші практично нерозчинні хлориди.

17.7.3. Назвіть наведені нижче сполуки і вкажіть ступінь окиснення хлору в них:

а) BaCl2;                в) Ca(OCl)2;                д) Sr(ClO4)2.

б) KClO2;              г) Mg(ClO3)2;

17.7.4. Напишіть структурну формулу кальцій бромату.

17.7.5. Яке значення pH водного розчину MnSO4?
17.7.6. Як можна отримати з калій перманганату:

а) манган діоксид;

б) манган сульфат;

в) калій манганат. 
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