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ВВЕДЕНИЕ

Химия и строительство – это две области деятельности человека, которые развиваются в тесном контакте.

Внедрение таких процессов, как склеивание, сварка, формование, – это результат химизации строительства. Использование быстротвердеющих бетонов и растворов стало возможным после тщательного и продуктивного исследования химических реакций их компонентов. Применение вяжущих веществ совершенствуется в ходе изучения процессов, реализующихся при их твердении. Уже в начале 80-х годов во многих промышленно развитых странах доля бетона, содержащего химические модификаторы, составляла более 50 % от общего объема. За прошедшие годы эти цифры выросли и к настоящему времени в развитых странах мира составляют 90–100 %.

Применение химических средств необходимо для обеспечения качества и безопасности питьевой воды и воды в плавательных бассейнах. Химические реагенты обеспечивают дезинфекцию, прозрачность воды, регулируют уровень рН и обязательны для применения.

Это только несколько отдельных примеров, демонстрирующих необходимость изучения дисциплины «Химия» в строительном вузе.

Учебное пособие «Химия. Сборник задач и упражнений» охватывает основные разделы программ дисциплины «Химия» для технических направлений и специальностей строительных вузов, где изучается этот предмет. Пособие состоит из двух частей.

Часть I.

–Понятия и законы химии. Классы неорганических соединений.

–Основы строения вещества.

–Энергетика химических процессов.

–Химическая кинетика. Химическое и фазовое равновесия.
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–Дисперсные системы. Растворы. Коллоидные системы. Часть II.

–Электрохимические процессы. Коррозия и защита металлов и сплавов.

–Химия металлов.

–Элементы органической химии.

–Химическая идентификация.

Каждая глава содержит теоретическую часть, примеры

решения задач и задачи для самостоятельного решения. В конце каждой части учебного пособия приведены необходимые справочные материалы.

В рамках изучения дисциплины студентам рекомендуется выполнить две контрольные работы: первая контрольная работа выполняется с использованием части I учебного пособия; вторая – части II, соответственно. Номера задач, которые необходимо решить при выполнении одной контрольной работы, приведены в прил. 1 каждой части пособия. Номер варианта соответствует последним двум цифрам личного шифра студента. Условия задач и упражнений, которые необходимо выполнить, приведены в конце каждой главы учебного пособия. Для проверки правильности выполнения заданий в конце расчетных задач приведены ответы.

Каждую контрольную работу рекомендуется выполнить в отдельной тетради (12–18 листов), на обложке которой необходимо указать фамилию, имя, отчество студента, факультет и номер личного шифра. Номера задач и условия указываются обязательно.




1. ПРЕДМЕТ ХИМИИ

Химия – наука о веществах, их свойствах, строении и взаимных превращениях, а также о явлениях, сопровождающих эти превращения.

Химия – одна из фундаментальных естественнонаучных дисциплин. Это динамично развивающаяся научная отрасль, имеющая уникальный диапазон практических приложений: трудно назвать область человеческой деятельности, в которой в большей или меньшей степени не была бы задействована химия. Связь химии с другими естественными науками – физикой

ибиологией – очень тесная, на стыках этих наук возникают новые: ядерная химия, биохимия, геохимия, космохимия, многие другие.

Исключительную роль играет химия в развитии современного общества. Невозможно представить мировую экономику без таких отраслей как химическая и нефтехимическая промышленность, энергетика, металлургия, машиностроение, транспорт, промышленность строительных материалов, электроника, легкая и пищевая промышленность, сельское хозяйство. В свою очередь, бурное развитие научно-технического прогресса поставило перед человечеством проблему глобального экологического кризиса, породив загрязнение окружающей среды вредными производственными и бытовыми отходами, выделение избыточной энергии, вызвав истощение природных ресурсов и, как следствие, значительное ухудшение качества воды и воздуха, изменение климата, уменьшение площадей культивируемых земель, вымирание многих видов растений и животных, ухудшение здоровья людей. Экология неразрывно связана с химией: с одной стороны, химическое воздействие на окружающую среду нарушает экологическое равновесие, с другой стороны, предупредить деградацию природы невозможно без комплексного использования химических, физико-химических

ибиохимических методов ее защиты. Таким образом, изучение
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химии позволяет не только увидеть мир на современном уровне его познания, но и формирует экологическую направленность мышления современного человека.

Объектом изучения химии являются вещества. Пре-

вращения одних веществ в другие, отличающиеся от исходных составом и свойствами, называются химическими реакциями. Химические реакции классифицируют по разным признакам.

1.По числу и составу исходных веществ и продуктов различают реакции соединения (из нескольких простых или сложных веществ образуется сложное вещество), замещения (реакции между простыми и сложными веществами, в ходе которых атомы простого вещества замещают атомы одного из элементов сложного вещества), разложения (из одного вещества получаются несколько простых или сложных веществ) и обмена (вещества обмениваются своими составными частями).

2.По типу теплового эффекта реакции подразделяют на экзотермические (протекающие с выделением теплоты) и эндотермические (с поглощением теплоты).

3.По признаку обратимости реакции делят на обратимые (протекающие как в прямом, так и в обратном направлениях) и

необратимые.

4.В зависимости от природы реагентов и продуктов выде-

ляют окислительно-восстановительные (протекающие с из-

менением степеней окисления веществ – участников реакции), кислотно-основные (в которых реагируют между собой кислоты и основания) и др.




2.ОСНОВНЫЕ ЗАКОНЫ И ПОНЯТИЯ ХИМИИ

2.1. Положения атомно-молекулярной теории

1.Все вещества состоят из молекул, атомов или ионов. Молекула – наименьшая частица вещества, обладающая

его химическими свойствами. Молекулы состоят из атомов. Атом – наименьшая частица химического элемента, об-

ладающая его химическими свойствами. Атом состоит из ядра и электронов. Ядро состоит из протонов и нейтронов.

Ион – отрицательно или положительно заряженная частица, образующаяся при отрыве или присоединении электрона

к нейтральному атому:

Na – 1 e– = Na+; Cl +1 e– = Cl–.

Химический элемент – вид атомов с одинаковым зарядом ядер и с присущим только ему строением электронных оболочек. Различным элементам соответствуют разные атомы.

2.Молекулы и атомы находятся в непрерывном движении, их скорость возрастает с увеличением температуры.

3.Между молекулами в веществе существуют силы взаимного притяжения и отталкивания.

4.Молекулы простых веществ состоят из одинаковых атомов, молекулы сложных веществ – из разных атомов.

5.Атомы и молекулы имеют массу и размеры.

2.2. Количественные характеристики вещества

Массы атомов химических элементов очень малы. Напри-

мер, абсолютная масса атома кислорода составляет 2,667 ·10– 26 кг. Пользоваться такими значениями в расчетах неудобно, поэтому на практике вместо абсолютных масс атомов используют относительные атомные массы.

Атомная единица массы (а.е.м.). А.е.м. – величина, равная

1/12 абсолютной массы атомауглерода – 12С:
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1 а.е.м. = 121 mа(12С) = 121 1,993·10–26 кг = 1,66·10–27 кг.

Относительная атомная масса (Ar) – безразмерная ве-

личина, равная отношению средней массы атома элемента (естественного изотопа) к атомной единице массы.

Относительная молекулярная масса (Мr) вещества –

безразмерная величина, равная отношению массы его молекулы к атомной единице массы. Мr равна сумме относительных атомных масс всех элементов (Э) с учётом индексов:

Mr = ∑Ar(Э). (2.2.1)

Количествовещества(n) – величина, прямо пропорциональная числу структурных единиц (атомов, молекул, ионов и др.) в системе. Единицейизмеренияколичествавеществаявляетсямоль.

Моль – количество вещества, содержащее столько молекул, атомов, ионов или других структурных единиц, сколько атомов содержится в 12 граммах изотопа углерода12С.

Количество частиц (атомов, ионов, молекул), содержащееся в 1 моле вещества, равно 6,02·1023 моль–1 и называется

постоянной Авогадро (Na).

Молярнаямасса(М) – это масса 1 моля вещества. Молярная масса вещества и количество вещества связанысоотношением

	n 
	m
	, откуда М 
	m
	.
	(2.2.2)

	M
	 

	 
	 
	n
	 



Единицей измерения молярной массы является г/моль и кг/моль. Молярная масса любого вещества М численно равна его относительной молекулярной массе Мr, а для атома простого вещества – его относительной атомной массе Аr.

2.3. Способы определения молярной массы газов

Существует ряд методов определения молекулярной массы газов при определенных внешних параметрах: давлении (Р), объеме (V) и температуре (Т).




1. По закону Авогадро и следствиям из него Закон Авогадро: в равных объемах различных газов при оди-

наковых температуре и давлении содержится одинаковое число молекул.

Следствие 1: один моль любого вещества содержит количество структурных единиц данного вещества, равное постоянной Авогадро (Na = 6,02·1023 моль–1).

Следствие 2: при нормальных условиях (н.у.) (Р = 105 Па, Т = 273 К) один моль любого газа занимает объем 22,4 л. Эта величина получила название молярный объем (VM).

Зная массу m (г) какого-либо объема газа при н.у. и его объем V0 (л), можно рассчитать его молярную массу:

	М 
	m 22,4
	.
	(2.3.1)

	 

	 
	V0
	 



Следствие 3: массы равных объемов двух газов, взятых при одинаковых давлении и температуре, относятся друг к другу, как их молярные массы:

	m1
	 
	M1
	.
	(2.3.2)

	m2
	 

	 
	M 2
	 



Отношение массы определенного объема первого газа к массе такого же объема второго газа (взятого при тех же условиях) называется относительной плотностью первого газа по второму (D). Тогда

	D 
	M1
	.
	(2.3.3)

	 

	 
	M 2
	 



Обычно плотность газа определяют по водороду (DH2) или

	по воздуху ( Dвозд ). Тогда
	 

	M1 DH2 M (H2) DH2 · 2,
	(2.3.4)

	M1 Dвозд · Мвозд = Dвозд · 29.
	(2.3.5)



С учётом вышеуказанных условий для расчёта количества вещества используют следующие соотношения:
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		n 
	N
	,
	(2.3.6)

		Na

		 
	 
	 
	 

		где N – количество структурных единиц в системе;
	 

		n 
	 
	V
	,
	(2.3.7)

		 
	 
	 

		VM
	 
	 



где VM – молярный объём.

2. По уравнению Менделеева–Клапейрона

Если условия, в которых находится газ, отличны от нормальных, то параметры газа определяют по уравнению Менделее- ва–Клапейрона

		P V 
	m
	R T ,
	(2.3.8)

		M

		 
	 
	 



тогда молекулярную массу газа рассчитывают по формуле:

	M 
	m R T
	.
	(2.3.9)

	 

	 
	P V



Единицы измерения величин в данном уравнении зависят от того, в каких единицах выражена масса (табл. 2.3.1).

Таблица 2.3.1

Единицы измерения величин в уравнении Менделеева–Клапейрона





ОбознаНазвание чение величины

	m
	масса

	M
	молярная масса

	P
	давление

	V
	объем

	T
	температура

	R
	универсальная

	газовая постоянная

	 
	 







Единицы измерения





СИ

кг кг/моль

Па м3

К

8,31 Дж мольК




CDSE

г

г/моль

мм. рт. ст.

мл

К

62400 мм.рт.ст. мл моль К












2.4. Химический эквивалент

Эквивалентом химического вещества называется реаль-

ная или условная частица, которая может присоединять, высвобождать или быть каким-либо другим образом эквивалентной одному иону водорода в кислотно-основных реакциях или одному электрону в окислительно-восстановительных реакциях.

Фактор эквивалентности (f) вещества (X) – число, рав-

ное доле частицы X, которая является эквивалентом вещества в данной реакции.

Молярная масса эквивалента вещества (Мэ, г/моль·экв) –

масса одного моля эквивалента. Молярная масса эквивалента вещества равна произведению фактора эквивалентности (f) данного вещества на его молярную массу (М):

	Мэ = f·M.
	(2.4.1)



Количество вещества эквивалента (nэ, моль·экв) равно от-

ношениюмассыданноговеществакмолярноймассеэквивалента:

	nЭ 
	m
	.
	(2.4.1)

	 

	 
	MЭ
	 



Эквивалентный молярный объём (Vэ) газообразного ве-

щества при н.у. равен произведению фактора эквивалентности на молярный объём (Vм = 22,4 л):

VЭ = f·Vм. (2.4.2)

Например, эквивалентный молярный объём для водорода H2 и кислорода O2

	VЭ (H2) =
	22,4
	= 11,2 л;
	VЭ (О2) =
	22,4
	= 5,6 л.

	 
	2 1
	 
	 
	2 2
	 



Закон эквивалентов: вещества взаимодействуют друг с другом в количествах, пропорциональных молярным массам их эквивалентов:

	m (1)
	 
	M Э (1)
	.
	(2.4.3)

	m (2)
	 

	 
	M Э (2)
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Таблица 2.4.1

Формулы для расчета факторов эквивалентности

																											
	Фактор эквива-
	 
	Примеры
	 
	 
	 
	 

	 
	 
	лентности, ƒ
	(МЭ, г/моль·экв)
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	Химический элемент, Э
	 
	 
	 
	 

	 
	1
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	МЭ (Cu) =
	64
	 
	 
	 
	= 32
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	B(Э)
	 
	 
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	2
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	Простое вещество, Xn
	 
	 
	 
	 

	 
	1
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	МЭ (H2) =
	2
	= 1; МЭ (O2) =
	32
	= 8

	 
	 
	 
	B(Э) Naт

	 
	 
	 
	 
	2 2

	 
	 
	 
	 
	1 2
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	Оксид, ЭхOу
	 
	 
	 
	 

	 
	1
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	МЭ (P2O5) =
	142
	 
	= 14,2
	 

	 
	 
	B(Э) Naт (Э)
	 
	 

	 
	 
	5 2
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	Кислота
	 
	 
	 
	 

	1
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	98
	 
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	N (H )
	 
	 
	 
	МЭ(Н3PO4) =
	 
	 
	=32,7
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	3
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	Основание
	 
	 
	 
	 

	1
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	90
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	N(OH )
	 
	 
	МЭ (Fe(OH)2) =
	 
	= 45
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	2
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	Соль
	 
	 
	 
	 

	 
	1
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	МЭ(Al2S3) =
	150
	= 25
	 
	 

	 
	B(M) Naт (M)
	 
	 

	 
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	3 2
	 
	 
	 
	 



B (Э) – валентность элемента; Naт – количество атомов в молекуле Xn; Naт (Э) – количество атомов элемента; N (H+) – количество атомов водорода в кислоте; N (OH–) – количество гидроксогрупп в основании

Если молярная масса эквивалента определяется по объёму выделившегося (поглощённого) газа, пользуются величиной эквивалентного молярного объёма Vэ:




		m (1)
	 
	M Э
	(1)
	.
	(2.4.4)

		V (2)
	V
	Э
	(2)

		 
	 
	 

		 
	 
	 
	 
	 
	 
	 



2.5. Закон сохранения массы веществ. Расчёты по химическим уравнениям

Закон сохранения массы веществ независимо друг от друга открыли сначала М.В. Ломоносов, затем А. Лавуазье: масса всех веществ, вступивших в химическую реакцию, равна массе

	всех продуктов реакции.
	 
	 

	Запишем схему горения метана в кислороде:
	 

	CH4 + O2 = CO2 + H2O.
	(1)

	По закону сохранения массы
	 

	m(CH4 ) m(O2 )
	= m (CO2 ) m (H
	2O) .

	 
	 

	массыисходных веществ
	массыпродуктовреакции



Сохранение массы вещества в химических реакциях объясняется тем, что число атомов каждого элемента до и после реакции не изменяется, происходит только перегруппировка атомов. Для сохранения числа атомов каждого элемента в схеме (1) расставим следующиекоэффициенты:

CH4 + 2O2 = CO2 + 2H2O. (2)

Выражение (2) называют уравнением химической реакции (химическим уравнением). Химическое уравнение – это выражение химической реакции, в которой записаны формулы исходных веществ (реагентов) и продуктов реакции, а также стехиометрические коэффициенты, которые показывают не только число молекул, но и число молей реагентов и продуктов реакции. На основе правильно составленных уравнений реакций можно проводить количественные расчеты – определять количества и массы реагентов и продуктов, если заданы количество или масса одного из веществ, участвующих в реакции.

В количественных расчётах состава смеси часто используют понятие массовой доли.
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Массовая доля вещества (ω) – это отношение массы ве-

щества в системе к массе всей системы. Массовая доля вещества может быть выражена в долях единицы или в процентах:

							
		ω (вещества) =
	m(вещества)
	;
	(2.5.1)

		m(системы)

		 
	 
	 
	 

		ω (вещества) =
	m(вещества)
	100 %.
	(2.5.2)

		 

		 
	m(системы)
	 
	 



2.6. Примеры решения задач

Пример 1

Определить массу и количество аммиака NH3 в образце этого газа, который содержит 2,5·1025 молекул.

Решение (1-й вариант)

Молярная масса NH3 равна

M (NH3) = 14 + 1·3 = 17 г/моль.

По закону Авогадро в 1 моле любого газа при н.у. содержится 6,02·1023 молекул. Поэтому для нахождения массы аммиака составим и решим пропорцию:

		 
	6,02 ·1023 молекул содержится в 17 г NH3;

		 
	2,5 · 1025 молекул – в х г NH3.

		Тогда
	х(mNH3) =
	17 2,5 1025
	706 г.

		6,02
	1023

		 
	 
	 



Количествовещества NH3 рассчитаем по формуле(2.2.2) n(NH3) = Mm 70617 41,5 моля.

Решение (2-й вариант)

1. По формуле (2.3.6) определяем количество вещества аммиака:

	n(NH3) =
	N(NH
	)
	=
	2,5 1025
	= 41,5 моля.

	3
	 
	 

	Nа
	 
	6,02 1023
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2. Вычисляем массу аммиака:

m(NH3) = n(NH3) · M(NH3) = 41,5 моля · 17 г/моль = 706 г.

Пример 2

Вычислить объём, занимаемый 7 г оксида углерода (II): а) при нормальных условиях; б) при 7 ºС и давлении 104,6 кПа.

Решение

а) Учитывая, что молярная масса СО равна 28 г/моль (М(СО) = 12 + 16 = 28 г/моль), находим объём оксидауглерода при н.у., используя1-еследствиеиззаконаАвогадро(формула2.3.1):

V0 = 7 2822,4 5,6 л.

б) Т. к. условия отличны от нормальных, то объем СО вычисляемпоформулеМенделеева– Клапейрона(2.3.9):

V mRTPM .

При этом параметры газа в соответствии с международной системой физических величин (СИ) выражаем: массу в кг, молярную массу – в кг/моль, температуру – в К, давление – в Па:

		V 
	7 10 3
	8,31 280
	5,6 10 3 м3.

		28 10 3
	104,6 103

		 
	 



Пример 3

Неизвестный газ имеет относительную плотность по воздуху 1,31. Определить массу образца этого газа объемом 68 л (объем приведен к нормальным условиям).

Решение

1. Определяем молярную массу газа по формуле (2.3.3)

M(X) = Dвозд · Мвозд = 1,31 · 29 ≈ 38 г/моль.

2. Используя формулу (2.3.7.), вычисляем количество вещества газа:
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		n(X) =
	V ( X )
	=
	68
	= 7,5 моля.

		22,4

		Vм

		 
	 
	 



3. Рассчитываем массу газа:

m(X) = n(X) · M(X) = 7,5·38 = 85 г.

Пример 4

Для растворения 16,8 г металла потребовалось 14,7 г H2SO4. Определить молярную массу эквивалента металла и объем выделившегося водорода (условия нормальные).

Решение

1. По закону эквивалентов (формула 2.4.3)

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	m(M)
	 
	 
	МЭ(M)
	 
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	,
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	m(H2SO4 )
	 
	МЭ(H2SO4 )
	 
	 
	 

	откуда
	 
	 
	МЭ(M) 
	m(M) МЭ(H2SO4 )
	.
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	m(H2SO4 )
	 
	 
	 
	 

	Величину МЭ(H2SO4) находим поформуле (см. табл. 2.4.1)

	М
	 
	(H
	SO
	)
	 
	М(H2SO4 )
	 
	 
	98
	49
	 
	 
	г
	.

	 
	 
	 
	2
	 
	моль экв

	 
	Э
	2
	4
	 
	 
	N(H )
	 
	 
	 
	 

	Тогда МЭ металла
	 
	 
	16,8 49
	 
	 
	 
	 
	 
	г
	 
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	МЭ
	 
	56
	 
	 
	 
	 
	.
	 

	 
	 
	 
	14,7
	 
	 
	моль экв
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 



2. Объем водорода, выделившегося при н.у. при взаимодействии металла с кислотой, определяем по закону эквивалентов (формула 2.4.4), используя значение эквивалентного объема водорода VЭ = 11,2 л:

	 
	 
	m(Me)
	 
	 
	MЭ(M)
	,
	 

	 
	 
	V (H
	 
	)
	 
	 

	 
	 
	2
	 
	 
	V (H
	2
	)
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	Э
	 
	 
	 

	откуда V(H2) =
	m(M) VЭ(H2 )
	 
	=
	16,8 11,2
	3,36 л.

	 
	56
	 
	 

	 
	MЭ(М)
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 






Пример 5

Металл образует хлорид, содержащий 73,86 % (масс.) металла. Вычислить молярную массу эквивалента металла.

Решение

Вычислим содержание хлора в хлориде металла, приняв массу хлорида за 100 %:

100 – 73,86 = 26,14 %.

Таким образом, на 73,86 частей массы металла приходится 26,14 частей массы хлора.

Определим МЭ(Сl–) (см. табл. 2.4.1) по формуле

	–
	М(Cl )
	 
	35,5
	 
	г

	МЭ(Сl )=
	 
	 
	 
	35,5
	 
	.

	B(Cl )
	1
	моль экв



Запишем закон эквивалентов

	 
	 
	m(M)
	 
	 
	MЭ(M)
	 
	,
	 
	 
	 

	откуда
	 
	m( Cl )
	 
	MЭ( Cl
	)
	 
	 
	 
	 

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 

	МЭ(Ме) =
	m(M) МЭ(Cl )
	=
	 
	73,86 35,5
	100
	г

	 
	 
	 
	 
	 
	 
	 
	.

	m(Cl )
	 
	26,14
	 
	 
	моль экв



Пример 6

Какая масса воды образуется при сгорании 1 г глюкозы

C6H12O6 посхеме

C6H12O6 + O2 = СО2 + H2О?

Решение

Составим уравнение реакции:

C6H12O6 + 6O2 = 6СО2 + 6H2О.

По уравнению при сгорании 1 моля глюкозы образуется 6 молей воды. Учитывая, что масса 1 моля глюкозы составляет

М(C6H12O6) = 12 · 6 + 1 · 12 + 16 · 6 = 180 г/моль,

а 1 моля воды

М(H2О) = 1 · 2 + 16 = 18 г/моль,

составим пропорцию:
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