
Неорганическая химия  
Методические рекомендации по выполнению лабораторных работ изложены в учебно-методическом 

пособии: 

Н.А. Полотнянко, Н.А. Плешкова, Е.А. Филатова. Лабораторный практикум по 
неорганической химии. Учебно-методическое пособие, Дубна, 2012 г., с.72. 
 

№ Тема лабораторной рабоы Неделя 

Первый семестр: 

Л 1 Основные свойства неорганических соединений 2 

Л 2 Определение кристаллизационной воды в кристаллогидрате 3 

Л 3 Определение эквивалента карбоната кальция 5 

Л 4 Возгонка I2 7 

Л 5 Химическая кинетика 10 

Л 6 Химическое равновесие 11 

Л 7 Приготовление р-ра NaCl заданной концентрации 12 

Л 8 Гидролиз 13 

Л 9 Окислительно-восстановительные реакции 15 

Второй семестр 
 

Л 10 Галогены 2 

Л 11 Халькогены 3 

Л 12 Азот 4 

Л 13 Фосфор, мышьяк, сурьма, висмут 5 

Л 14 Углерод, кремний 7 

Л 15 Комплексные соединения 11 

Л 16 1А подгруппа,щелочно-земельные металлы, магний 8,9 

Л 17 Бор, алюминий, бериллий 10 

Л 18 7Б подгруппа, железо, кобальт, никель 12 

Л 19 Подгруппы меди и цинка 13 

 

Семинарские занятия призваны закрепить теоретические знания студентов и познакомить их с 

методами решения конкретных задач, возникающих при практическом приложении химических знаний. 

Особое внимание уделяется овладению студентами методами термодинамических расчетов, которые 

позволяют дать количественные оценки поведения химических систем в широких интервалах изменения 

физико-химических параметров (температура, давление, химический состав природных систем и т.д.). 

Семинарские занятия проводятся в специализированном кабинете. 

тематика семинарских занятий 

№

  

Тема семинарского задания Неде

ля 

Первый семестр 

С1 Классификация неорганических соединений 1 

С2 Типы реакций. Связь разных классов соединений. 

Получение солей 

2 

С3 Свойства амфотерных соединений 2 

С4 Основные законы и понятия химии 3 

С5 Газовые законы 4 

С6. Строение атома. Квантовые числа 5 

С7 Периодический закон 5 

С8 Химическая связь 6 

С9 МВС, гибридизация 6 

С.10 Химическая связь (метод молекулярных орбиталей) 7 

С.11 Жидкое состояние вещества 8 



С.12 Кристаллическое состояние вещества 8 

С 13. Тепловой эффект химических реакций 9 

С 14 Термодинамика 9 

С 15 Кинетика. Зависимость скорости реакции от 

температуры 

10 

С 16 Химическое равновесие 11 

С 17 Растворы. Метод мат. баланса. Типы концентраций 12 

С 18 Растворы электролитов Диссоциация воды, рН 12 

С 19 Закон эквивалентов для растворов, растворение 

кристаллогидратов 

13 

С 20 Растворы  неэлектролитов 13 

С 21 Гидролиз 14 

С.22 Буферные растворы 14 

C 23 Растворимость 15 

C24 Окислительно-восстановительные реакции 15 

C 25 Электролиз 15 

C 26 Гальванический элемент 16 

C 27 Коррозия металлов 16 

 

Второй семестр 

C 28 Галогены 

 

1 

C 29 Водород 2 

C 30 Кислород 2 

C 31 Халькогены 3 

C 32 Азот 4 

C 33 Фосфор, мышьяк, сурьма, висмут 5 

C 34 Углерод, кремний 7 

C 35 Щелочные металлы 8 

C 36 Щелочно-земельные металлы,  магний 9 

C 37 Бор, Алюминий, бериллий, галлий, индий, таллий 10 

C 38 Комплексные соединения 11 

C 39 Марганец, технеций, рений,  железо, кобальт, никель 

 

12 

C 40 хром, молибден, вольфрам, медь, серебро, золото 13,14 

C 41 Цинк, кадмий, ртуть  

C 42 Германий, олово, свинец 15 

С 43 Подгруппа 3 В 15 

С 44 Подгруппа 4 В 16 

С 45 Подгруппа 5В 16 

C 46 Благородные газы 16 

 

 

 

Домашние практические работы 
 

№ Тема работы неделя 

ПР1 Основные свойства неорганических соединений 2 

ПР2 по периодической  зависимости основных  

характеристик  атомов элементов 

5 

ПР 3 по методу Гиллеспи и методу наложения валентных 6 



схем 

ПР 4 Термодинамика 9 

ПР 5 Химическая кинетика 10 

ПР  6 Химическое  равновесие 11 
 

Домашние работы: 

№ Тема задания неделя 

1 семестр 

Д 1 Названия кислот, оснований, солей. Способы получения солей., 

оксидов, оснований, кислоты хлора (назв, граф. ф-лы, соли). 

1 

Д 2 Основные законы и понятия химии 3 

Д.3 Химическая связь (метод валентных связей) 5 

Д.4 метод молекулярных орбиталей 6 

Д. 5 Энергия связи 9 

Д.6 Гидратация солей 9 

Д.7 Растворы. Метод мат. баланса. Типы концентраций 11,12 

Д 8 Гидролиз 13 

Д 9 Окислительно-восстановительные реакции 15 

2 семестр 

Д 10 Галогены 1 

Д 11 Водород 2 

Д 12 Халькогены 3 

Д 13 Азот 4 

Д 14 Фосфор, мышьяк, сурьма, висмут 5 

Д 15 Углерод, кремний 7 

Д 16 Щелочные металлы 8 

Д 17 Щелочно-земельные металлы,  магний 9 

Д 18 Бор, Алюминий, бериллий, галлий, индий, таллий 10 

Д 19 Комплексные соединения 11 

Д 20 Марганец, технеций, рений,  железо, кобальт, никель 12 

Д 21 хром, молибден, вольфрам, медь, серебро, золото 13 

Д 22 Германий, олово, свинец 14 

Д 23 Подгруппа 3 В 15 

Д  24 Подгруппа 4 В 15 

Д 25 Подгруппа 5В 16 

Д 26 Благородные газы 16 

 

6. Оценочные средства для текущего контроля успеваемости, промежуточной аттестации по 

итогам освоения дисциплины и учебно-методическое обеспечение самостоятельной работы студентов 

Вид контроля Форма учебной работы 

1 семестр 

Текущий 
Лабораторный практикум 

Домашние работы 



Обобщающий 

Контрольные работы 

Домашние практические работы 

Коллоквиум 

Итоговый Устный экзамен 

2 семестр 

Текущий 
Лабораторный практикум 

Домашние работы 

Обобщающий 

Контрольные работы 

Домашние практические работы 

Коллоквиум 

Итоговый Устный экзамен 

Итого  

 

Для обобщающей аттестации студентов выполняется по 5 письменных контрольных  работ по 

основным разделам (модулям) дисциплины и 5 коллоквиумов. 

Контрольные работы 

№ Тема работы неделя 

КР 1 Химическая связь 7 

КР 2 Кинетика 11 

КР 3 Растворы 13 

КР4 Электролиты 14 

КР 5 Окислительно-восстановительные реакции 16 
 

Коллоквиумы 

№ Тема  неделя 

1 семестр 

К 1 Классы, основные законы химии, эквивалент,  

строение атома, периодический закон, химическая 

связь 

8 

К 2 Термодинамика. Кинетика. Растворы 15 

2 семестр 

К 3 водород, галогены, кислород, халькогены, азот, 

фосфор, мышьяк, сурьма, висмут 

7 

К 4 углерод, кремний, бор, алюминий, щелочные и 

щелочноземельные металлы, бериллий, магний 

10 

К 5 комплексные соединения, марганец, железо, кобальт, 

никель, хром, молибден, вольфрам, подгуппа цинка, 

подгруппа меди 

15 

 

 

В течение учебного года студенты выполняют курсовую работу. После первого семестра 

происходит отчет по литературному обзору по теме курсовой работы. После второго  семестра происходит 

защита курсовой работы 

Методические рекомендации студентам по выполнению курсовых работ представлены 

в учебном пособии: 



П.П. Гладышев, И.Л. Ходаковский, С.В. Моржухина . Рекомендации и требования 

по выполнению и оформлению курсовых работ для студентов направления 

«Химия» - Дубна, 2010 г. 



Темы курсовых работ. 

 

Оценка устойчивости тетрагидрата сульфата циркония в водных растворах (обзор литературных данных) и 

его перекристаллизация 

Изучение системы O-H-Cl-Pd 

Бромидные комплексы палладия 

Получение сегнетовой соли 

Синтез гидроксосульфатов меди 

Синтез образцов гидроокиси никеля разной дисперсности 

Синтез уранилтрикарбоната натрия 

Карбонилсульфид COS в тропосфере Венеры 

Физико-химический анализ химического состава облаков Венеры 

Литература по неорганической химии в библиотеке и на сайте кафедры 

Синтез гидратов сульфата циркония и их термодинамические свойства. 

Клатраты газов и их устойчивость в морской воде (обзор). 

Синтез и термодинамические свойства оксалата магния. 

Аммиачные комплексы палладия 

Гидроксохлоридные комплексы палладия 

Термодинамические свойства кристаллогидратов сульфата магния и оценка их устойчивости в породах 

поверхности Марса 

Термодинамические свойства сульфидов и селенидов платины 

Термодинамические свойства сульфидов и селенидов палладия 

Синтез комплексного соединения гексагидроксостибната (V) калия K[Sb(OH)6] для качественного анализа 

Синтез комплексного соединения гексагидроксостибната (V) калия K[Sb(OH)6] для качественного анализа 

Синтез силикатов меди и анализ их устойчивости в речных водах. 

Синтез гидроксофосфатов меди и анализ их устойчивости в речных водах. 

Синтез и термодинамические свойства Ni(OH)2 

Термодинамические свойства сульфидов Pd 

Равновесия в хлоридных растворах Pd 

Равновесия в хлоридных растворах Pd(OH)2 

Термодинамические свойства когаркоита (Na3SO4F) и оценка его устойчивости в породах поверхности 

Венеры. 

Оценка стандартных энтропий простых и сложных селенидов 

Синтез гидроксосульфатов Fe(III) и анализ их устойчивости на поверхности Марса 

Трековое травление и химическая модификация кварца для создания селективных элементов сенсоров 

Оценка значений стандартных энтропий силикатов 

Изучение кинетики реакций дегидратации сульфатов железа (Fe2(SO4)3nH2O) и анализ их устойчивости на 

поверхности Марса 

Термодинамический анализ устойчивости давсонита на поверхности планеты Венера 

Оценка значений стандартных энтропий сложных сульфидов 

Гальванические элементы на основе алюминия и природных электролитных систем. 

Синтез гидроксидов пятивалентного ванадия и их термодинамические свойства 

Синтез кизерита (MgSO4H2O) и термодинамический анализ его устойчивости на поверхности Марса 



В течение учебного года студенты выполняют курсовую работу. После первого семестра 

происходит отчет по литературному обзору по теме курсовой работы. После второго  семестра происходит 

защита курсовой работы 

 

6. Оценочные средства для текущего контроля успеваемости, промежуточной аттестации по 

итогам освоения дисциплины и учебно-методическое обеспечение самостоятельной работы студентов 

 

Задания и вопросы на экзамене (зачете): 

Виды промежуточной аттестации – зачет и экзамен в каждом семестре.  

Пример экзаменационного билета 

 

ЭКЗАМЕНАЦИОННЫЙ  БИЛЕТ  N 5 

 

Предмет “Неорганическая химия ” 

Равновесия в хлоридных растворах, содержащих палладий 

Уравнения температурной зависимости теплоемкости силикатов щелочных металлов 

Синтез гидроксосульфатов трехвалентного железа и их устойчивость на поверхности Марса 

Изучение кинетики реакций дегидратации сульфатов магния (MgSO4nH2O) и анализ их устойчивости на 

поверхности Марса 

Синтез гидратов сульфата циркония и их термодинамические свойства 

Синтез гидратов фторида циркония и их термодинамические свойства 

Химическая модификация кремнеземов органическими соединениями 

Синтез тетрайодида олова 

Синтез когаркоита (Na3SO4F) и изучение его растворимости в водных растворах 

Синтез азурита, Cu3(CO3)2(OH)2 и его термодинамические свойства 

Исследование кинетики травления стекла 

Синтез куприта (Сu2O) и его термодинамические свойства 

Химическая модификация кварца органическими соединениями 

Исследование кинетики травления кварца 

Синтез гидроцеруссита (Pb3(CO3)2(OH)2) и его термодинамические свойства 

Синтез гидроцинкита, Zn5(CO3)2(OH)6 и его термодинамические свойства 

Химическая модификация диоксида кремния органическими соединениями (синтез поверхностных 

соединений) 

Синтез кизерита (MgSO4H2O) и термодинамический анализ его устойчивости на поверхности Марса 

Синтез комплексных соединений переходных и редкоземельных элементов с гексаметилтриамидом 

фосфорной кислоты 

Исследование процессов химической обработки кварца с целью модификации поверхности (синтез 

поверхностных соединений) 

Синтез боратов кальция [Ca2B2O5 и Ca3(BO3)2] и их Термодинамические свойства 

Синтез когаркоита (Na3SO4F) и изучение его растворимости в водных растворах 

Синтез малахита, Сu2CO3(OH)2 и азурита, Cu3(CO3)2(OH)2 и их термодинамические свойства 

Синтез безводных боратов натрия и их термодинамические свойства 

Синтез оксидов меди (Сu2O и СuO) и их термодинамические свойства 



Направление бакалавриата:   «Химия» 

 

1. Термохимия. Стандартная молярная энтальпия реакции. Стандартная молярная энтальпия образования. 

Закон Гесса. Применение закона Гесса в термохимических расчетах. 

2. Физический смысл периодического закона Д.И.Менделеева. Связь между положением элемента в 

Периодической системе и электронным строением его атома. Периодичность изменения химических 

свойств элементов как проявление периодичности изменения электронной конфигурации атомов. 

Изменение атомных радиусов, энергии ионизации, сродства к электрону, электроотрицательности и 

степени окисления в периодах и группах. Схема Косселя. 

3. Реакция протекает по уравнению: 

4 HCl(г) + O2(г) ↔ 2 H2O(г) + 2 Cl2(г) 

В момент равновесия концентрации веществ были: [HCl] = 0.09 моль/л, [O2] = 0.04 моль/л, [H2O] = 0.03 

моль/л. Определить начальные концентрации исходных реагентов, равновесную концентрацию хлора и 

константу равновесия. 

 

“24”   декабря   2007 г.                            Зав. кафедрой  _______ С.В. Моржухина 

 

Вопросы, выносимые на экзамен: 

 

1. Атомно-молекулярная теория. Основные термины и законы. Относительные атомные и молекулярные 

массы. Количество вещества. Моль. Основные газовые законы. Закон Авогадро. Число Авогадро. 

Молярный объем газа. Эквивалент. 

2. Модели атома по Резерфорду и Бору-Зоммерфельду. Предпосылки создания квантово-механической 

(волновой) модели атома: характер атомных спектров излучения, представления о волновых свойствах 

частиц микромира, принцип неопределенности. 

3. Элементарные частицы. Радиоактивность. 

4. Уравнение Шредингера. Физический смысл волновой функции. Квантовые числа и их интерпретация в 

модели "электронного облака". 

5. Строение электронных оболочек многоэлектронных атомов. Принцип минимизации энергии. Принцип 

Паули. Правило Хунда. 

6. Периодический закон и Периодическая система элементов Д.И. Менделеева. Структура Периодической 

системы. Физический смысл Периодического закона. Связь между положением элемента в 

Периодической системе и электронным строением его атома.  Периодичность изменения химических 

свойств элементов как проявление периодичности изменения электронной конфигурации атомов. 

Изменение атомных радиусов, энергии ионизации, сродства к электрону, электроотрицательности и 

степени окисления в периодах и группах. Схема Косселя. 

7.  Классификация, свойства, получение и номенклатура оксидов. 

8.  Классификация, свойства, получение и номенклатура оснований. 

9.  Классификация, свойства, получение и номенклатура кислот. 

10.  Классификация, свойства, получение и номенклатура солей. 

11.  Основные типы химической связи и их характеристика. Сходства и различия. Природа химической 

связи. Энергетическая выгода образования химической связи. 

12.  Метод валентных связей. Механизмы образования связи. Силы межмолекулярного взаимодействия. 

13. Свойства ковалентной связи. Направленность ковалентной связи. Геометрические формы молекул и 

ионов. Насыщаемость. Полярность и поляризуемость ковалентных связей и молекул. 

Электроотрицательность. 

14. Ионная связь, ее характеристики и особенности свойств ионных соединений. Металлическая связь, ее 

характеристики и особенности свойств металлов. Водородная связь. Ее влияние на свойства веществ. 

15. Метод молекулярных орбиталей. Описание различных молекул методом валентных связей и методом 

молекулярных орбиталей. 

16.  Предмет химической термодинамики. Термодинамические системы. Параметры состояния. Функции 

состояния. Внутренняя энергия. Первый закон термодинамики. Энтальпия. 

17.  Термохимия. Стандартная молярная энтальпия реакции. Стандартная молярная энтальпия образования. 

Закон Гесса. Применение закона Гесса в термохимических расчетах. 

18.  Направленность химических процессов. Энтропия. Второй и третий законы термодинамики. 

19.  Энтропийный и энтальпийный факторы. Свободная энергия Гиббса. Условия самопроизвольного 

протекания химического процесса. 

20. Правила фаз Гиббса. Фазовая диаграмма воды и серы. 

21. Основные принципы построения диаграммы Eh-pH. 

22.  Скорость химической реакции. Факторы, влияющие на скорость химической реакции. Катализ. 

23.  Классификация химических реакций. 



24.  Зависимость скорости реакции от концентраций реагирующих веществ. Основной закон химической 

кинетики. Молекулярность и порядок реакций. 

25.  Зависимость скорости реакции от температуры. Молекулярно-кинетическое рассмотрение. Уравнение 

Аррениуса. Основные положения теории переходного состояния. 

26.  Химическое равновесие. Термодинамическое условие химического равновесия. Константа равновесия. 

Уравнение изотермы Вант-Гоффа. Смещение равновесия. Принцип Ле-Шателье. 

27. Агрегатные состояние вещества. Строение вещества в конденсированном состоянии. 

28. Понятия об электролитах и неэлектролитах. Основные положения теории электролитической 

диссоциации (теория Аррениуса, Бренстеда, Льюиса). Степень электролитической диссоциации. 

Сильные и слабые электролиты. 

29. Понятие об активности электролитов и ионов. Средний коэффициент активности ионов. Ионная сила 

растворов. 

30. Сильные и слабые электролиты. Степень и константа равновесия реакции диссоциации. Реакции обмена 

в растворах электролитов.  

31. Равновесие в насыщенных растворах малорастворимых электролитов. Произведение растворимости. 

Коэффициент растворимости.  

32. Электролитическая диссоциация воды. Ионное произведение воды. Водородный показатель. Среда 

водных растворов электролитов. Индикаторы.  

33. Свойства кислот и оснований с точки зрения теории электролитической диссоциации (теория 

Аррениуса, Бренстеда, Льюиса). Диссоциация амфотерных гидроксидов. Направленность реакций в 

растворах электролитов. 

34. Гидролиз солей. Степень и константа гидролиза. 

35. Дисперсные системы и их классификация. Взвеси, суспензии, коллоидные системы, истинные растворы. 

Строение коллоидных частиц. 

36. Механизм и термодинамика процесса растворения. Насыщенный раствор. Коэффициент растворимости. 

37. Растворимость твердых, жидких, газообразных веществ. Зависимость растворимости газов от 

температуры и их парциального давления. Растворимость в воде твердых веществ.  

38. Свойства идеальных и реальных растворов. Коллигативные свойства растворов. Эбулиоскопия. 

Криоскопия. Закон Рауля. Осмос. Изотонический коэффициент.  

39. Окислительно-восстановительные реакции, их классификация. Окислители, восстановители. Общие 

принципы составления уравнений окислительно-восстановительных реакций. Примеры. 

40. Гальванический элемент. Стандартные электродные потенциалы. Направление окислительно-

восстановительных процессов. 

41. Применение уравнения Нернста для различных окислительно-восстановительных процессов, для 

определения рН растворов. 

42.  Электролиз как окислительно-восстановительный процесс.  

43. Химические источники тока.  

44. Коррозия металлов. 

 

Рейтинговая система  

1 семестр_ 
 

Перечень обязательных видов работы студента: 

 посещение лекционных занятий; 

 решение практических задач и заданий на семинаре; 

 допуск к лабораторным работам; 

 выполнение лабораторных работ; 

 защита лабораторных работ; 

 выполнение домашних работ; 

 выполнение проверочных работ; 

 коллоквиумы по отдельным темам. 

При рейтинговой системе все знания, умения и навыки, приобретаемые студентами в результате изучения 

дисциплины, оцениваются в баллах. 

 

Оценка качества работы в рейтинговой системе является накопительной и используется для оценивания 

системной работы студентов в течение всего периода обучения. 

 

В течение первого семестра студент может заработать баллы за следующие виды работ: 

 

1) Лабораторный практикум. 

В течение семестра будет проведено 9 лабораторных работ. 



1балл – допуск к выполнению лабораторной работы + 1 балл при сдаче лабораторной работы. 

Чтобы быть допущенным к экзамену, студент обязан проделать и сдать все лабораторные работы. Работы, 

пропущенные без уважительной причины, а также работы, не защищенные студентом в течение 2х недель 

после проведения практической части, оцениваются преподавателем с понижающим коэффициентом 0.5. 

Итого: 9х2 =18 баллов максимально (минимум 1 балл за 1 лабораторн. работу). 

2) Коллоквиумы. 

В течение семестра будет проведено 2 коллоквиума. 

Каждый коллоквиум включает в себя теоретические и практические задания по пройденным темам. Один 

коллоквиум оценивается в 5 баллов. 

Чтобы быть допущенным к экзамену, студент обязан защитить все коллоквиумы. При несвоевременной 

защите коллоквиума без уважительной причины преподаватель ставит итоговую оценку с понижающим 

коэффициентом 0.8. 

Итого: 2х5 = 10 баллов максимально (минимум 2.5 баллов за 1 коллоквиум). 

3) Проверочные работы. 

В течение семестра во время занятий проводится 5 проверочных работ. Каждая работа оценивается в 2.5 

балла. Проверочная работа засчитывается, если сумма баллов за все задания составляет 1.3 балла и выше. 

Если студент не выполняет проверочную работу на положительный балл с первого раза (или пропускает ее 

без уважительной причины), то он обязан переписать эту работу в течение семестра с понижающим 

коэффициентом 0.8. 

Итого: 5х2.5 = 12.5 баллов максимально (минимум 1.3 балла за 1 проверочную работу). 

4) Домашние проверочные работы. 

В течение семестра проводится 9 домашних проверочных работ. Одна работа оценивается в 1.5 балла. Все 

работы должны быть сданы студентом в срок, при несвоевременной сдаче заданий без уважительной 

причины итоговая оценка считается с понижающим коэффициентом 0.8. 

Итого: 9х1.5 = 13.5 баллов максимально. 

5) Домашние работы. 

Студент обязан систематически выполнять домашние задания. В течение семестра преподаватель 

контролирует выполнение домашних работ. По итогам работы семестра студенту ставятся 4 балла 

максимально. 

6) Лекции. 

За систематическое посещение лекционных занятий студент получает 2 балла максимально. 

 

Преподаватель может использовать «штрафы» в виде уменьшения набранных баллов  за пропуск 

лекционных занятий, за нарушение сроков выполнения учебной работы, за систематический отказ отвечать 

на семинарских занятиях и т.д. 

Кроме того, допускается присвоение студенту дополнительных "премиальных" баллов за общую 

активность при изучении курса, посещаемость, поведение, индивидуальное выступление на семинаре и т.д. 

Сумма всех премиальных баллов не должна превышать 5. Премиальные баллы учитываются только при 

определении итоговой рейтинговой оценки. 

 

Результаты работы студентов фиксируются преподавателем в журнале успеваемости. В течение семестра 

проводится 2 промежуточные аттестации, о результатах которых преподаватель сообщает студенту, 

куратору группы и заведующему кафедры. 

 

По итогам работы в семестре студент может получить максимально 60 баллов. 

 

Если к моменту окончания семестра студент набирает 53-60 баллов, то он получает допуск к экзамену. При 

сумме баллов, набранных в семестре, равной 45-52, студент пишет сокращенный вариант зачетной работы. 

При итоговой аттестации, равной 37-44 баллов студент выполняет полное зачетное задание. 

Студент, сдающий зачет, допускается к экзамену при выполнении более половины заданий зачетного 

билета. Баллы за зачетное задание студент не получает. 

Если к началу зачетной недели набранное студентом суммарное количество баллов с учетом 

дополнительных, составляет менее 37, он не допускается к сдаче зачета. Такие студенты могут довести свой 

балл до необходимой суммы (37) в течение последней (зачетной) недели семестра, пересдав один из 

коллоквиумов или написав контрольную работу по теме, за которую студент получил наименьшее 

количество баллов. Доклады и домашние задания на зачетной неделе не принимаются. 

 

Семестровая аттестация проводится в виде экзамена. На экзамене студент может получить от 23 до 40 

баллов. Студенты, набравшие по результатам экзамена менее 23 баллов, получают неудовлетворительную 

оценку и отправляются на пересдачу. 

Итоговую оценку за изученный курс неорганической химии студент получает в зависимости от набранной 

суммы баллов – в течение семестра и на экзамене.  

Итого 100 баллов максимально и 60 баллов минимально. 



 

Соответствие рейтинговых баллов и академических оценок 

 

Удовлетворительно 

 

 

Хорошо 

 

 

Отлично 

 

60-72 баллов 73-86 баллов 87-100 баллов 

 

2 семестр 
 

Перечень обязательных видов работы студента: 

 

 посещение лекционных занятий; 

 ответы на теоретические вопросы на семинаре; 

 решение практических задач и заданий на семинаре; 

 допуск к лабораторным работам; 

 выполнение лабораторных работ; 

 защита лабораторных работ; 

 выполнение домашних работ; 

 доклады по отдельным темам; 

 коллоквиумы по отдельным темам. 

При рейтинговой системе все знания, умения и навыки, приобретаемые студентами в результате изучения 

дисциплины, оцениваются в баллах. 

 

Оценка качества работы в рейтинговой системе является накопительной и используется для оценивания 

системной работы студентов в течение всего периода обучения. 

 

В течение второго семестра студент может заработать баллы за следующие виды работ: 

 

1) Лабораторный практикум. 

В течение семестра будет проведено 10 лабораторных работ. 

1балл –допуск к выполнению лабораторной работы + 1 балл при сдаче лабораторной работы. 

Итого: 10х2 =20 баллов максимально (минимум 1 балл за 1 лабораторную работу). 

Для того, чтобы быть допущенным к экзамену, студент обязан проделать и сдать все лабораторные работы. 

Работы, пропущенные без уважительной причины, а также работы, не защищенные студентом в течение 3х 

недель после проведения занятия, оцениваются преподавателем с понижающим коэффициентом 0.5. 

2) Коллоквиумы. 

В течение семестра будет проведено 3 коллоквиума. 

Каждый коллоквиум включает в себя 3 теоретических и 3-4 практических задания. Один коллоквиум 

оценивается в 9 баллов. 

Итого: 3х9 = 27 баллов максимально (минимум 5.0 баллов за 1 коллоквиум). 

Для того, чтобы быть допущенным к экзамену, студент обязан защитить все коллоквиумы. При 

несвоевременной защите коллоквиума без уважительной причины, преподаватель ставит итоговую оценку с 

понижающим коэффициентом 0.8. 

3) Доклады. 

В течение семестра студент должен подготовить 2 доклада. 

Каждый доклад на заданную тему оценивается в 2 балла. 

Итого: 2х2 = 4 балла максимально. 

4) Домашняя работа по комплексным соединениям. 

Каждый студент получает вариант по теме «Комплексные соединения». Максимальное количество баллов за 

эту работу – 3 балла. 

5) Домашние работы. 

Студент обязан систематически выполнять домашние задания. В течение семестра преподаватель 

контролирует выполнение домашних работ. В конце семестра студенту ставятся 3 балла максимально. 

6) Лекции. 

Студент обязан присутствовать на лекционных занятиях. В течение семестра преподаватель, читающий 

лекции, контролирует присутствие студентов. По итогам работы семестра студенту ставятся 3 балла 

максимально. 

 

Преподаватель может использовать «штрафы» в виде уменьшения набранных баллов  за пропуск 

лекционных занятий, за нарушение сроков выполнения учебной работы, за систематический отказ отвечать 

на семинарских занятиях и т.д. 



Кроме того, допускается присвоение студенту дополнительных "премиальных" баллов за общую 

активность при изучении курса, посещаемость, поведение, индивидуальное выступление на семинаре и т.д. 

Сумма всех премиальных баллов не должна превышать 5. Премиальные баллы учитываются только при 

определении итоговой рейтинговой оценки. 

 

Результаты работы студентов фиксируются преподавателем в журнале успеваемости. В течение семестра 

проводится 2 промежуточные аттестации, о результатах которых преподаватель сообщает студенту, 

куратору группы и заведующему кафедры. 

 

По итогам работы в семестре студент может получить максимально 60 баллов. 

 

Если к моменту окончания семестра студент набирает 53-60 баллов, то он получает допуск к экзамену. При 

сумме баллов, набранных в семестре, равной 45-52, студент пишет сокращенный вариант зачетной работы. 

При итоговой аттестации, равной 37-44 баллов студент выполняет полное зачетное задание. 

Студент, сдающий зачет, допускается к экзамену при выполнении более половины заданий зачетного 

билета. Баллы за зачетное задание студент не получает. 

Если к началу зачетной недели набранное студентом суммарное количество баллов с учетом 

дополнительных, составляет менее 37, он не допускается к сдаче зачета. Такие студенты могут довести свой 

балл до необходимой суммы (37) в течение последней (зачетной) недели семестра, пересдав один из 

коллоквиумов или написав контрольную работу по теме, за которую студент получил наименьшее 

количество баллов. Доклады и домашние задания на зачетной неделе не принимаются. 

 

Семестровая аттестация проводится в виде экзамена. На экзамене студент может получить от 23 до 40 

баллов. Студенты, набравшие по результатам экзамена менее 23 баллов, получают неудовлетворительную 

оценку и отправляются на пересдачу. 

Итоговою оценку за изученный курс неорганической химии студент получает в зависимости от набранной 

суммы баллов –в течение семестра и на экзамене.  

Итого 100 баллов максимально и 60 баллов минимально. 

 

Соответствие рейтинговых баллов и академических оценок 

 

Удовлетворительно 

 

 

Хорошо 

 

 

Отлично 

 

60-72 баллов 73-86 баллов 87-100 баллов 

 

 

Самостоятельная работа студентов  
 

Методические рекомендации по изучению дисциплины и организации 

самостоятельной работы студентов 

 

Рабочей программой дисциплины «Неорганическая химия» предусмотрена самостоятельная работа 

студентов. Самостоятельная работа проводится с целью углубления знаний по дисциплине и 

предусматривает: - чтение студентами рекомендованной литературы и усвоение теоретического материала 

дисциплины;  подготовку к практическим занятиям, лабораторным работам и курсовой работе; - работу с 

Интернет-источниками; - подготовку к сдаче коллоквиумов, выполнению тестовых заданий и сдаче зачетов 

и экзаменов. 

 

Планирование времени на самостоятельную работу, необходимого на изучение настоящей дисциплины, 

студентам лучше всего осуществлять на весь семестр, предусматривая при этом регулярное повторение 

пройденного материала. Материал, законспектированный на лекциях, необходимо регулярно дополнять 

сведениями из литературных источников, представленных в рабочей программе дисциплины 

«Неорганическая  химия». По каждой из тем для самостоятельного изучения, приведенных в рабочей 

программе дисциплины следует сначала прочитать рекомендованную литературу и при необходимости 

составить краткий конспект основных положений, терминов, сведений, требующих запоминания и 

являющихся основополагающими в этой теме и для освоения последующих разделов курса. 

 

Для расширения знаний по дисциплине рекомендуется использовать Интернет- ресурсы: проводить поиск в 

различных системах, сайтов и обучающих программ, рекомендованных преподавателем на лекционных 

занятиях. 



 

Правила выполнения и оформления домашних работ 
В процессе самостоятельного изучения курса неорганической  химии каждый студент 

должен выполнить  домашние работы с защитой у преподавателя. 

Эти работы позволяют определить степень усвоения студентом учебного материала и 

предусматривают: 

1. Самостоятельную работу с учебной литературой. 

2. Решение задач на закрепление материала по различным разделам курса 

неорганической химии. 

При выполнении работ студент должен придерживаться следующих требований: 

1. Работу рекомендуется выполнять в отдельной тетради. На титульном листе указать 

номер группы, Ф.И.О. студента. 

2. В начале поставить дату, тему работы. Перед изложением ответа необходимо 

написать полный текст вопроса. Для возможных замечаний преподавателя нужно оставить 

поля. 

3. Работа должна быть выполнена аккуратно, почерк не должен вызывать затруднений 

при прочтении работы. 

4. При оформлении задач необходимо написать краткое условие задачи, уравнение 

реакции, лежащие в основе того или иного процесса, расставить коэффициенты. Каждое 

действие необходимо пронумеровать и дать ему формулировку, выделить ответ. 

 

Преподаватель оценивает контрольную работу по рейтинговой системе. Если студент 

получил неудовлетворительную оценку, то контрольная работа возвращается студенту для 

исправления и доработки, после чего снова должна быть представлена на проверку.  

Студенты, не выполнившие домашние, проверочные и лабораторные работы, не 

допускаются к зачетной и экзаменационной сессии. 

 Тетради обратно студенту не возвращаются, они хранятся на кафедре. 

 
Первый семестр 

Дом. пров. работа №1 «Основные свойства неорганических соединений 

 

Вариант 1 

1. Определите класс (группу, подгруппу) и название каждого соединения. 

Al2O3; Ba(OH)2; Ca3(PO4)2; Cd(HS)2; CO; CrOHSO4; Cl2O6; H3AsO4; H2S2O7; H2Te; Na2O2; V2O5; P2O3; Zn(OH)2. 

2. Дайте характеристику вещества, соответствующего химической формуле CO2 по следующему плану: 

-название; 

- графическая формула; 

- физические свойства (агрегатное состояние при обычных условиях; окраска; растворимость в воде); 

- нахождение в природе; 

- способы получения в лаборатории и промышленности; 

- принадлежность к определенному классу (группе, подгруппе) неорганических соединений; 

- химические свойства (написать уравнения реакций; указать реакции соединения, разложения, замещения, 

обмена, окисления-восстановления); 

- применение. 

3. Приведите формулы ангидридов следующих кислот: 

а) серной; б) хлорной; в) угольной. 

Напишите графические формулы этих кислот. 

4. Как доказать амфотерный характер Al(OH)3? Напишите соответствующие реакции. 

5. Напишите два примера уравнений реакции между двумя основаниями. Напишите графические формулы 

исходных веществ в реакциях. 

6. При помощи каких реакций можно осуществить следующие превращения: 

 Ca  CaO  Ca(OH)2  Ca3(PO4)2 

Напишите уравнения соответствующих реакций и укажите условия их протекания. 

7. Напишите уравнения реакций взаимодействия следующих металлов и кислот: 



   Zn и H2SO4разб; 

   Zn и HNO3конц 

 

Дом. пров. работа №2 «Основные законы и понятия» 

Вариант 2 

1. Где больше содержится атомов: в 2 г этанола или 2 л паров этанола (н.у.)? 

2. Рассчитайте при н.у. массу 2 л CO2. 

3. Какой объем занимает при н.у. смесь, состоящая из 3.2 г кислорода и 3.4 г аммиака ? 

4. Состав гипса может быть выражен: 32.56 % оксида кальция, 46.51 % оксида серы (VI) и 20.93 % воды. 

Выведите его формулу в виде гидрата сульфата кальция. 

5. Газовая смесь содержит ацетилен и водород и имеет плотность по водороду, равную 4.6. Рассчитайте в 

ней объемную долю ацетилена. 

6. Вычислите массу оксида серы (IV), если число молекул равно 3.21∙1024. 

 

Дом. пров. работа №3 «Периодический закон, строение атома» 

 

1. Написать электронные формулы следующих элементов и ионов: Ca, Cd+2, Fe, P—3. К какому типу (s, p, d, f) 

принадлежат атомы этих элементов? 

2. Сравнить радиусы следующих атомов и ионов: 

а) V и Mn б) Pb2+ и Ge2+ в) Ca и Mg. Ответ обосновать. 

3. Используя схему Косселя, сравнить силу кислот и оснований: 

а) H3PO3 и H3PO2 б) H2S и H2Se в) Al(OH)3 и B(OH)3. Ответ обосновать. 

4. С помощью квантовых чисел охарактеризовать все электроны атома V в основном состоянии. 

5. Определить, сколько протонов и электронов содержат следующие частицы: Al2O3, HNO2, PO4
3—. 

6. На основании справочных данных (Д. Эмсли «Элементы») построить графики зависимости основных 

характеристик атомов (атомный радиус, электроотрицательность (по Полингу), первый потенциал 

ионизации, сродство к электрону, температура кипения, температура плавления) элементов VI группы 

главной подгруппы от порядкового номера. Объяснить полученные зависимости. 

 

 

Дом. пров. работа №4 «Химическая связь» 

 

Вариант 1 

1. Какую химическую связь называют ковалентной? Чем можно объяснить направленность 

ковалентной связи? Как метод валентных связей (ВС) объясняет строение молекулы воды? 

2. Для молекул CH3COOH, CO2, NH3, BeF2: 

а) указать количество - и - связей, изобразить перекрывание электронных орбиталей в молекулах; 

б) определить тип гибридизации центрального атома; 

в) охарактеризовать полярность связей и молекулы в целом. 

3. Охарактеризовать валентные возможности атома Р. Какая валентность Р в ионе PF6
? Сколько связей 

образуется по донорно-акцепторному механизму? 

4. С помощью метода наложения валентных схем изобразить возможные схемы для иона N3
. 

5. Дипольные моменты молекул HCl, HBr, HI соответственно равны: 1.03 Д; 0.78 Д; 0.38 Д. Дать объяснение 

закономерному уменьшению величины дипольных моментов данных молекул. 

6. На основе метода Гиллеспи предложить геометрию следующих молекул и ионов SO2, SnCl4, CO3 2—. 

7. Распределить электроны по молекулярным орбиталям в молекуле CH4. 

 

Дом. пров. работа № 5 «Термохимия. Термодинамика» 

 

Вариант № 4 

1. Для данной реакции 2H2S*
(г) + SO2(г) = 3S(к, ромб) + 2H2O(г) определите: 

а) ΔH˚х.р., ΔS˚х.р., ΔG˚х.р., пользуясь справочными данными, объясните полученные значения. 

б) какой из факторов – энтальпийный или энтропийный - способствует самопроизвольному 

протеканию процесса в прямом направлении. 

в) температуру, при которой равновероятны оба направления данной реакции. 

г) энергию связи в молекуле, отмеченной звездочкой. 

2. Энтальпия растворения безводного хлорида стронция SrCl2 равна –47.70 кДж/моль, а энтальпия 

растворения кристаллогидрата SrCl26H2O равна +30.96 кДж/моль. Найдите энтальпию гидратации SrCl2. 

3. Определите энтальпию образования диборана B2H6(г) при T = 298 К из следующих данных: 

B2H6(г) + 3O2(г) = B2O3(к) + 3H2O(г), ΔH˚ = -2035.6 кДж, 

2B(к) + 3/2O2(г) = B2O3(к), ΔH˚ = -1273.5 кДж, 

H2(г) + 1/2O2(г) = H2O(г), ΔH˚ = -241.8 кДж. 

 



Дом. пров. работа № 6 «Химическая кинетика» 

 

Вариант №1 

1. Вычислите, во сколько раз уменьшится скорость реакции, протекающей в газовой 

фазе, если понизить температуру от 120 до 80°С. Температурный коэффициент 

скорости реакции 3. 

2. Для некоторой реакции константа скорости при температуре 683 К равна 0.0659 

л/(моль∙мин), а при температуре 716 К – 0.375 л/(моль∙мин). Найдите энергию 

активации этой реакции и константу скорости при температуре 693 К. 

3. Реакция А + Б = В является бимолекулярной. Начальные концентрации веществ 

таковы: со(А) = 4.5 моль/л, со(Б) = 3.5 моль/л. Константа скорости реакции равна 

0.8 л/(моль∙с). Вычислите концентрацию вещества А и скорость реакции к 

моменту, когда концентрация вещества Б составит 1 моль/л. 
4.  2SO2(г)+О2(г) → 2SO3(г) 

Как изменится скорость этой реакции, если объем системы уменьшить в четыре раза, давление увеличить 2 

раза, концентрацию кислорода повысить на 25 %? 

 

Дом. пров. работа № 7 «Химическое равновесие» 

Вариант №1 

1. На основании принципа Ле Шателье определить, в каком направлении сместится 

равновесие в следующих системах при увеличении давления, температуры, 

добавления в систему азота, катализатора: 

 C(к) + 2N2O(г)  CO2(г) + 2N2(г); Н˚  0 

2. По следующим данным при Т = const для реакции: 

2NF3(г) + 3H2(г)  6HF(г) + N2(г) 

определить равновесную концентрацию фтороводорода, найти константу равновесия, 

а также начальные концентрации исходных веществ, если равновесные концентрации 

равны соответственно- NF3 - 1.15 моль/л, H2 - 0.72 моль/л, N2 – 1.04 моль/л. 

3. При некоторой температуре константа следующего равновесия: 

HСOH(г) + H2(г)  CH3OH(г) 

равна 0.8. Начальные концентрации HCOH и H2 составляли 0.9 и 1.4 моль/л. 

Определить равновесную концентрацию CH3OH. 

4. Пользуясь справочными данными, определить для данной реакции значение 

константы равновесия при 298 К: 

C2H5OH(ж)  C2H4(г) + H2O(ж) 

5. Определить значения (в моль/л) равновесных концентраций газообразных веществ для реакции: 

Fe2O3(к) + 3CO(г)  2 Fe(к) + 3CO2(г); KС = 0.125, 
протекающей при некоторой температуре, если в некоторый момент концентрации газообразных веществ 

составляли 0.5 моль/л (СО) и 0.1 мольл (СО2). 

Дом. пров. работа № 8 «Электролиты» 

 

1. Напишите уравнения диссоциации следующих электролитов, для слабых электролитов выразите 

константу диссоциации: H2S, HNO3, Ca(OH)2, NH4OH, ZnOHCl, Na2SO4 

2. Напишите уравнения гидролиза в ионной и молекулярной форме, определите pH растворов солей: 

CuCl2, Cr2S3, Na2SO3, KI, CH3COONH4 

Определите pH растворов кислот: 

А) 0.02 моль/л HCl   Б) 0.02 моль/л CH3COOH 

3. Напишите уравнения реакций в молекулярной форме, составьте полные и краткие ионные 

уравнения: 

NiCl2 + Na2CO3 + H2O →   CaI2 + K2CO3 + H2O → 

4. Вычислите константу гидролиза, степень гидролиза, pH и энергию Гиббса процесса гидролиза 

NaClO с молярной концентрацией 0.005 моль/л. 

5. Пользуясь справочными данными по термодинамическим величинам, рассчитайте растворимость (в 

моль/л и г/л) Zn(OH)2 при 25˚С. 



6. Определите, выпадает ли осадок Ag2CrO4 при смешивании равных объемов растворов AgNO3 (c = 

0.02 моль/л) и K2CrO4 (сн = 0.001 мольэкв/л). 

 

Дом. пров. работа № 9 «ОВР» 

 

1. Напишите уравнения реакций. Расставьте коэффициенты методом подстрочного баланса. Определите 

тип каждой ОВР: 

NH4NO3 t>250˚C     Na2S + KMnO4 + KOH  

KI + H2SO4конц tH2S +    С + H2SO4(к)   

2. Методом электронно-ионного баланса подобрать коэффициенты уравнений реакций окисления-

восстановления, указать окислитель и восстановитель: 

 Al + KClO4 + H2SO4  KCl + .... 

 HCl + HNO3разб  Cl2 + .... 

3. Напишите уравнения электролиза (электроды инертные): 

а) расплавов – Na2SO4; KOH 

б) растворов – Cu(NO3)2; CaCl2 

4. Рассчитать электродный потенциал магния в растворе его соли при концентрации ионов Mg2+ 0.1 

моль/л. 

5. Составить схему гальванического элемента, состоящего из алюминиевого и цинкого электродов, 

погруженных в растворы их ионов с активной концентрацией 1 моль/л. Написать уравнения 

электродных процессов, протекающих в этом гальваническом элементе. Вычислить ЭДС этого 

элемента. 

 

 

Примеры материалов для организации текущего контроля успеваемости 
 

Проверочная работа №1 «Основные законы и понятия химии. Эквивалент» 

 

Вариант №1 

1.Для озона найти: 

а) относительную и абсолютную молекулярные массы 

б) относительную плотность по воздуху 

в) плотность при н.у. 

г) объем, который занимает 5.65 моль этого газа при н.у. 

д) массу этого вещества объемом 510 мл при давлении 760 мм рт ст и температуре 25 0С 

2. Найти количество атомов кислорода, содержащегося в 1 г основного карбоната меди(II). 

3. В соединении калия, хлора и кислорода массовые доли элементов равны соответственно 31.8, 29.0, 

39.2 %.Установить формулу этого вещества. 

4. Какой объем занимает при н.у. смесь, состоящая из 10.45 г гелия и 2.5 моль азота? 

5. Для реакции взяли 4 г водорода и 4 г кислорода. Определить массу воды, которая будет получена. 

6. При сгорании 1.5 г металла получилось 2.1 г его оксида. Найти молярную массу эквивалента металла 

и его сульфида. 

7. Какой объем фосфина (н.у.) можно окислить до фосфорной кислоты раствором перманганата калия, 

содержащего 2.25 г соли (кислая среда)? При решении использовать закон эквивалентов. 

8. Рассчитать молярную массу эквивалента серной кислоты, если во время химической реакции 

образуется: 

а) гидросульфат натрия 

б) сероводород 

в) сернистый газ. 

 

Проверочная работа №2 «Химическая связь» 

1. Охарактеризуйте валентные возможности атомов фтора и хлора. Приведите примеры соединений с 

высшей валентностью хлора. 

2. Какую химическую связь называют ковалентной? Каков механизм ее образования? Приведите 

примеры соединений с ковалентной связью. σ и π связи. 

3. .Как изменяется прочность связи в ряду:  HFHClHBrHI? Укажите причины этих изменений. 

4. Изобразите схему перекрывания орбиталей для молекул: HCOOH, COCl2, SiCl4, NH3. Определите 

полярность связей и молекулы в целом. 

5. С помощью метода Гиллеспи определите геометрию частиц: SO2Cl2, XeF4, BeCl2, BCl3, SO3, AsF5, 

CO3
2. 

6. Определите тип кристаллической решетки следующих веществ: хлорид калия, твердый метан, 

черный фосфор, кремний, магний, бензол. Сделайте вывод об основных свойствах данных веществ. 



7. По ММО нарисуйте энергетическую схему образования молекулы O2 и иона O2
. Рассчитайте 

кратность связи, охарактеризуйте магнитные свойства. Сравните устойчивость данных частиц. 

8. С помощью метода наложения валентных схем изобразите схемы для HN3 и SO3
2. 

9. Укажите количество связей в ионе AlH4
, образованных по донорно-акцепторному механизму. 

Какова гибридизация центрального атома? 

10. Дайте обоснованный ответ о характере изменения валентных углов в ряду следующих молекул: 

СH4, NH3, H2O. 

 

Проверочная работа № 3 «Термохимия. Термодинамика» 

 

Вариант №2 

1. Рассчитать энтальпию образования N2O5(к) на основании следующих термохимических уравнений: 

a) 2NO(г) + O2(г) = 2NO2(г); ΔН˚= -114.2 кДж/моль, 

b) 4NO2(г) + O2(г) = 2N2O5(к); ΔН˚= -110.2 кДж/моль, 

c) N2(г) + O2(г) = 2NO(г); ΔН˚= 182.6 кДж/моль. 

2. Найти тепловой эффект реакции: 

С2Н4(г) + Н2(г) = С2Н6(г), 

используя следующие данные - ΔН˚сгор(С2Н4(г)) = -1411 кДж/моль, ΔН˚сгор(С2Н6(г)) = -1560 кДж/моль),  

ΔH˚обр(Н2О(ж)) = -285.8 кДж/моль. 

3. Энтальпии растворения SrCl2 и SrCl2
.6H2O составляют соответственно -47.7 и 31.0 кДж/моль. 

Вычислить энтальпию гидратации SrCl2. 

4. Пользуясь справочными данными, найти среднюю энергию связи в молекуле РН3(г). 

5. На основании справочных данных рассчитать ΔG˚298 реакции, протекающей по уравнению: 

4NH3(г) + 5О2(г) = 4NO(г) + 6Н2О(г). 

Возможна ли эта реакция при стандартных условиях? 

6. Пользуясь справочными данными, определить, при какой температуре начнется реакция 

восстановления Fe3О4(к), протекающая по уравнению:  Fe3О4(к) + СО(г) = 3FеО(к) + СО2(г). 

7. Пользуясь справочными данными по ΔН˚обр и S˚298, рассчитать ΔG˚298 для следующей реакции: 

РЬО2(к) + 2Zn(к) = Рb(к) + 2ZnO(к). 

Какой из факторов – энтальпийный или энтропийный – способствует самопроизвольному протеканию 

процесса? 

 

Проверочная работа № 4 «Растворы» 

Вариант №1 

1. Какой объем 12 % раствора азотной кислоты с плотностью, равной 1.10 г/мл следует добавить к 500 

мл 30 % раствора той же кислоты с плотностью 1,15 г/мл для получения 18 % раствора? 

2. Необходимо приготовить 100 мл 10 % раствора KNO2 (ρ=1.062 г/мл). Какую массу соли и какой 

объем воды нужно взять для этого? Найти моляльность, титр и мольную долю нитрита калия для 

полученного раствора. 

3. Сколько грамм Na2SO4∙10H2O необходимо добавить к 100 мл 8 % раствора сульфата натрия (ρ=1.07 

г/мл), чтобы удвоить массовую долю вещества в растворе? 

4. Вычислить нормальную концентрацию 20 % раствора хлорида кальция с плотностью 1.178 г/см3 , 

если данный раствор используют для получения карбоната кальция. 

5. Какой объем раствора гидроксида натрия с концентрацией 2 моль/л потребуется для 

взаимодействия с 3.36 л хлороводорода (н.у.)? При решении использовать закон эквивалентов. 

6. Осмотическое давление раствора, в 550 мл которого содержится 5.06 г растворенного 

неэлектролита, при 25 0С равно 230.6 кПа. Вычислить молярную массу растворенного вещества. 

7. Рассчитать, при какой приблизительно температуре будет кристаллизоваться 35 % раствор 

этилового спирта. 

 

Проверочная работа №5 «ОВР» 

Вариант №1 

1. Окислительные свойства KMnO4 в зависимости от среды. Приведите в качестве примера 

окисление K2SO3. Термическое разложение KMnO4. 

2. Напишите уравнения реакций. Расставьте коэффициенты методом подстрочного баланса. 

Определите тип каждой ОВР: 

FeS + O2 t    Mg + HNO3(конц.) → 

NO2 + H2O →    Cu(NO3)2 t 

C + H2SO4(конц.) →   CO + O2 → 

3. Напишите уравнения реакций. Расставьте коэффициенты методом полуреакций. 

K2SO3 + K2Cr2O7 + HCI → 

FeSO4 + Br2 + H2SO4 → 

4. Напишите уравнения электролиза (электроды инертные): 



а) расплавов – Ba(OH)2; KI 

б) растворов – Na3PO4; CuF2 

5. Электролиз раствора нитрата серебра проводили при силе тока 2 А в течение 2 ч 40 мин. 

Сколько граммов серебра выделилось на катоде? 

6. Гальванический элемент состоит из серебряного электрода, погруженного в раствор AgNO3 с 

концентрацией 0.07 моль/л, и стандартного водородного электрода. Напишите уравнения 

электродных процессов, составьте схему элемента и определите ЭДС. 

 

 

Коллоквиум №1 «Классы, основные законы, эквивалент, строение атома, периодический закон, химическая 

связь» 

 

Вариант №2 

1. Водородная связь. Типы водородной связи. Ее влияние на свойства веществ. 

2. Изменение атомных радиусов и радиусов ионов в зависимости от положения элемента в 

Периодической таблице. Схема Косселя. 

3. Типы кристаллических решеток. 

4. Найдите количество атомов кислорода, содержащегося в 34.2 г сульфата алюминия. 

5. Рассчитайте молярную массу эквивалента фосфорной кислоты, если во время химической реакции 

образуется:  а) гидрофосфат кальция б) фосфин в) дигидрофосфат натрия. 

6. Определите класс и группу соединения, назовите его и нарисуйте графическую формулу: HMnO4, 

CO, Cr(OH)3, Zn(HSO4)2. 

7. Определите тип гибридизации центрального атома и изобразите схемы перекрывания орбиталей 

при образовании связей в молекулах: CH3OH, CO2, SiH4. 

8. Изобразите валентные схемы для молекулы N2O. 

9. С помощью метода Гиллеспи определите геометрию молекул и иона: PCl5, COCl2, H2S, SeO4
2. 

Определите полярность молекул. 

10. Распределите электроны по молекулярным орбиталям в ионе CO+. Каковы кратность связи и 

магнитные свойства данного иона? 

 

 

 

 

 

 

Коллоквиум №2 «Термодинамика. Кинетика. Равновесие. Растворы» 

 

Вариант №3 

1. Понятие о стандартном состоянии. Стандартная энтальпия. Зависимость энтальпии от температуры. 

2. Связь константы химического равновесия с энергией Гиббса. 

3. Понятия об электролитах и неэлектролитах. Типы электролитов. 

4. Буферные растворы. 

5. К 150 г 12 % раствора сульфата натрия добавили 100 мл воды. Вычислить массовую долю соли в 

полученном растворе, а также мольную долю, моляльность и массовое отношение соли к воде. 

6. pH раствора NaNO2 равно 10.4, степень гидролиза – 0.25 %. Определите молярную концентрацию соли 

и константу гидролиза (КдиссHNO2 = 4∙10–4). 

7. По следующим данным: [NО] = 4.25 моль/л, [H2O] = 2.18 моль/л и [O2] = 3.55 моль/л, 

при Т = const для реакции:  4NО(г) + 6H2O(г)  4NН3(г) + 5O2(г)  

 определить равновесную концентрацию аммиака и начальные концентрации 

(моль/л) исходных веществ. 

8. Смешали равные объемы 0.05 н раствора FeCl3 и 0.002 М раствора NaOH. Определите, 

образуется ли осадок? (ПР(Fe(OH)3) = 3.8∙10–38) 

9. Определите концентрацию всех частиц в 0.01 М растворе HCN (КдиссHCN = 7.9∙10–10). 
10. Найти нормальную концентрацию раствора ортофосфата натрия, содержащего 10 % вещества и 

имеющего плотность 1.12 г/мл, если данный раствор используется для получения дигидрофосфата 

калия. 
 

 

Тест по остаточным знаниям. Неорганическая химия (первый семестр). 

ФИО______________________________________________Группа___________________ 

 
Классификация Основные Периодический закон. Хими Кинетик Термохи Растворы ОВР. Итог 



и номенклатура 

неорганических 

соединений. 

понятия и 

законы химии. 

Эквивалент. 

Периодическая 

система. Строение 

атома. 

ческая 

связь. 

а. 

Равнове

сие. 

мия. 

Термоди

намика. 

электролитов и 

неэлектролитов. Типы 

концентраций. 

         

 

1. Классификация и номенклатура неорганических соединений. 

1. При взаимодействии с водой амфотерные оксиды образуют: 

А) основания 

Б) кислоты 

В) вещества, обладающие кислотно-основными свойствами 

Г) амфотерные оксиды с водой не реагируют 

 

2. Ангидриды - это вещества: 

А) образующиеся при отщеплении водорода 

Б) образующие кислоты при взаимодействии с водой 

В) в состав которых входит водород 

Г) образующие гидриды 

 

3. Согласно схеме: оксид → кислота → соль 

выберите вариант, в котором каждое превращение можно осуществить в одну стадию: 

А) NO →HNO3 → NaNO3   В) SiO2 →H2SiO3 →K2SiO3 

Б) P4O10 →H3PO4 →AlPO4   Г) SO2 →H2SO4 →ВaSO4 

 

4. Выберите группу солей: 

А) едкий натр, сода    Б) хлорная известь, мел 

В) селитра, песок    Г) гашеная известь, пирит 

 

2. Основные понятия и законы химии. Эквивалент. 

5. Число Авогадро показывает: 

А) количество атомов в молекуле     В) количество ионов в растворе 

Б) количество частиц в 1 моль вещества    Г) количество частиц в одной молекуле 

 

6.  Для следующей реакции:  KOH + H3PO4 K2HPO4 + H2O 

определите молярную массу эквивалента (г/мольэкв) ортофосфорной кислоты. 

А) 98   Б) 49   В) 32.67 

 

0.45 г металла вытесняют из кислоты 0.56 л (н.у.) водорода. Определите молярную массу эквивалента 

металла. 

Ответ:_____________ 

 

 Газовая смесь содержит по объёму 40 % азота и 60 % кислорода. Рассчитайте среднюю молярную массу 

смеси. 

Ответ:_____________ 

 

3. Периодический закон. Периодическая система. Строение атома. 

7. Главное квантовое число n характеризует: 

А) ориентацию орбитали в пространстве 

Б) энергию электрона на подуровне 

В) общую энергию электрона 

Г) собственный момент импульса электрона 

 

8. Электронная формула иона Ni2+: 

А) ...3s23p64s23d6  Б) ...3s23p63d10  В) ...3s23p64s03d8 Г) ...3s23p64s24p4 

 

9. Числа 19 и 9 в обозначении атома 19
9F показывают: 

А) число протонов и электронов 

Б) число нейтронов и протонов 

В) массовое число и число электронов 

Г) массовое число и число нейтронов 

 

10. Выберите ряд элементов, расположенных в порядке возрастания их атомных радиусов: 

А) Li, Be, B   Б) Se, Te, Po   В) Rb, Ag, Cs   Г) Fe, Co, 

Ni 



 

4. Химическая связь. 

11. Определите количество σ(сигма)-связей в молекуле уксусной кислоты. 

Ответ:___________ 

 

12. Для какой молекулы характерно образование водородных связей? 

А) H2O  Б) H2S   В) HCl   Г) NaH 

 

13. Расположите молекулы в порядке ослабления полярности связи: 

А) H2Te  Б) H2Se  В) H2O  Г) H2S 

Ответ:_________ 

 

14. Ионную кристаллическую решетку имеет: 

А) карбид кремния  Б) фторид калия  В) пропан  Г) магний 

 

5. Кинетика. Равновесие. 

15. Скорость прямой и обратной реакции выражается с помощью: 

А) закона действующих масс  В) закона кратных отношений 

Б) закона постоянства состава  Г) правила Вант-Гоффа 

 

16.  Вычислите, во сколько раз увеличится скорость химической реакции при повышении 

температуры с 15 ºС до 35 ºС, если температурный коэффициент равен 3. 

 

Ответ:_________ 

 

17.  Определите, как повлияет на равновесие системы 

C(кр) + 2N2O(г)  CO2(г) + 2N2(г), ΔНº < 0 

увеличение температуры: 

А) равновесие сместится влево 

Б) равновесие сместится вправо 

В) смещения равновесия не произойдет 

Г) недостаточно данных для правильного ответа 

 

18. Для следующего процесса 2CO + O 2  2CO2(г)  

константа равновесия выражается: 

А) K = [CO]2·[O2]/[CO2]2   В) K = [CO2]2/([O2]+[CO]2) 

Б) K = [CO2]2/([O2]·[CO]2)   Г) K = [CO]2+[O2]/[CO2]2 

 

6. Термохимия. Термодинамика. 

19. Из представленных уравнений выберите реакцию, тепловой эффект которой будет равен 

ΔНºобр(SO3(ж)): 

А) S(г) + 1.5O2(г) = SO3(ж) 

Б) 2S(кр, ромб) + 3О2(г) = 2SO3(ж) 

В) SO2(г) + 0.5O2(г) = SO3(ж) 

Г) S(кр, ромб) + 1.5О2(г) = SO3(ж) 

20. Найдите тепловой эффект реакции: CO(г) + 0.5O2(г) = CO2(г), если: 

 CO(г) = C(к) + 0.5O2(г), ΔНº1 = 110.4 кДж 

 C(к) + O2(г) = CO2(г), ΔНº2 = -393 кДж. 

Ответ:__________ 

 

21. Выберите термодинамические условия, при которых оба фактора – и энтропийный, и 

энтальпийный – будут способствовать протеканию процесса: 

А) ΔS>0, ΔН<0  Б) ΔS>0, ΔН>0  В) ΔS<0, ΔН<0  Г) ΔS<0, ΔН>0 

 

22. Выберите определение, которое не подходит для понятия энергии Гиббса: 

А) Мера химического сродства 

Б) Критерий самопроизвольности протекания процесса 

В) Мера хаотичности системы 

Г) Термодинамический потенциал 

 

7. Растворы электролитов и неэлектролитов. Типы концентраций. 

 

23. Мерой электролитической диссоциации является: 



А) концентрация электролита 

Б) степень диссоциации 

В) количество молекул, распавшихся на ионы 

Г) количество стадий диссоцации 

 

24. Из 155 мл 10.00 масс% раствора хлорида натрия с плотностью, равной 1.071 г/мл, 

частично выпарили воду. При этом концентрация полученного раствора стала равной 14.31 масс%. 

Определите объем выпаренной воды. 

Ответ:_________ 

 

25. pH раствора соляной кислоты равно 2. Определите молярную концентрацию раствора. 

Ответ:_________ 

 

26. Осмотическое давление раствора неэлектролита рассчитывают по формуле: 

А) P = cRT  Б) P = m/V  В) P = P2-P1  Г) P = Np0 

 

8. Окислительно – восстановительные реакции. 
 

27. При электролизе раствора хлорида кальция (электроды инертные) образуются: 

А) Cl2, Ca 

Б) Ca, Cl2, O2, H2 

В) Ca(OH)2, Cl2, H2 

Г) Ca(OH)2, H2, O2 

 

28.  Выберите группу веществ, обладающих только окислительными свойствами: 

А) H2S, Mg  Б) H2O2, HNO2  В) KMnO4, Na2CrO4  Г) HNO2, H2SO4 

 

29.  В реакции диспропорционирования не может принимать участие: 

А) сера  Б) пероксид водорода  В) хлор  Г) аммиак 

 

30.  Закончите химическую реакцию, расставьте коэффициенты. Рассчитайте сумму коэффициентов для 

следующего процесса: 

 

K2S + Cl2 + KOH K2SO4 + ... 

Ответ:_________ 
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