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Программа утверждена на заседании экзаменационной комиссии 
протоколом от 15 января 2026 г. № 1. 

 
Аннотация 

 
Настоящая программа предназначена для поступающих по 

образовательным программам высшего образования – программам 
бакалавриата. 

Программа общеобразовательного вступительного испытания 
сформирована с учетом необходимости соответствия уровня сложности 
данного вступительного испытания уровню сложности ЕГЭ по 
соответствующему общеобразовательному предмету. 

Целью вступительных испытаний является оценка уровня освоения 
поступающими на первый курс теоретических разделов химии, а также 
практических навыков использования приобретенных знаний и умений при 
решении физических проблемных вопросов и задач. 

Вступительное испытание проводится в форме компьютерного 
тестирования. Продолжительность вступительного испытания составляет 
90 минут без перерыва. 

Тестирование включает теоретические вопросы и практические задачи, 
например, составление уравнений реакций ионного обмена, гидролиза и 
окислительно-восстановительных реакций.  

Вступительное испытание проводится на русском языке. 
 

1. Шкала оценивания и критерии оценки  
вступительного испытания 

 
Уровень знаний поступающего оценивается по 100-балльной шкале.  
Максимальное количество баллов, которое поступающий может получить 

на вступительном испытании, равно 100 баллам. 
Минимальное количество баллов, подтверждающее успешное 

прохождение поступающим вступительного испытания, составляет 40 баллов. 
Каждое задание, в зависимости от уровня сложности, оценивается от 0 до 

5 баллов. За неверный или неполный ответ, а также за отсутствие ответа 
ставится 0 баллов. 

В случае, если количество баллов, набранных поступающим на 
вступительном испытании, ниже 40 баллов, он выбывает из участия в 
конкурсе. 

 
2. Содержание разделов вступительного испытания 

 
Часть I. Основы теоретической химии 
Предмет химии. Место химии в естествознании. Масса и энергия. 

Основные понятия химии. Вещество. Молекула. Атом. Электрон. Ион. 
Химический элемент. Химическая формула. Относительная атомная и 
молекулярная масса. Моль. Молярная масса.  
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Химические превращения. Закон сохранения массы и энергии. Закон 
постоянства состава. Стехиометрия.  

Строение атома. Атомное ядро. Изотопы. Двойственная природа 
электрона. Строение электронных оболочек атомов. Квантовые числа. 
Атомные орбитали. Электронные конфигурации атомов в основном и 
возбужденном состояниях, принцип Паули, правило Хунда.  

Периодический закон Д.И. Менделеева и его обоснование с точки зрения 
электронного строения атомов. Периодическая система элементов.  

Химическая связь. Типы химических связей: ковалентная, ионная, 
металлическая, водородная. Механизмы образования ковалентной связи: 
обменный и донорно-акцепторный. Энергия связи. Потенциал ионизации, 
сродство к электрону, электроотрицательность. Полярность связи, 
индуктивный эффект. Кратные связи. Модель гибридизации орбиталей. Связь 
электронной структуры молекул с их геометрическим строением (на примере 
соединений элементов 2-го периода). Валентность и степень окисления. 
Структурные формулы.  

Агрегатные состояния вещества и переходы между ними в зависимости 
от температуры и давления. Газы. Газовые законы. Уравнение Клайперона-
Менделеева. Закон Авогадро, молярный объем. Жидкости.  

Классификация и номенклатура химических веществ. Индивидуальные 
вещества, смеси, растворы. Простые вещества, аллотропия. Металлы и 
неметаллы. Сложные вещества. Основные классы неорганических веществ: 
оксиды, основания, кислоты, соли. Комплексные соединения.  

Тепловые эффекты химических реакций. Термохимические уравнения. 
Теплота образования химических соединений. Закон Гесса и его следствия.  

Скорость химической реакции. Представление о механизмах химических 
реакций. Элементарная стадия реакции. Гомогенные и гетерогенные реакции. 
Зависимость скорости гомогенных реакций от концентрации (закон 
действующих масс). Константа скорости химической реакции, ее зависимость 
от температуры. Энергия активации. Явление катализа. Катализаторы.  

Обратимые реакции. Химическое равновесие. Константа равновесия, 
степень превращения. Смещение химического равновесия под действием 
температуры и давления (концентрации). Принцип Ле Шателье.  

Растворы. Механизм образования растворов. Растворимость веществ и ее 
зависимость от температуры и природы растворителя. Способы выражения 
концентрации растворов: массовая доля, мольная доля, молярная 
концентрация, объемная доля. Отличие физических свойств раствора от 
свойств растворителя. Твердые растворы. Сплавы.  

Электролиты. Растворы электролитов. Электролитическая диссоциация 
кислот, оснований и солей. Кислотно-основные взаимодействия в растворах. 
Амфотерность. Константа диссоциации. Степень диссоциации. Ионное 
произведение воды. Водородный показатель. Гидролиз солей. Равновесие 
между ионами в растворе и твердой фазой. Ионные уравнения реакций.  

Окислительно-восстановительные реакции в растворах. Определение 
стехиометрических коэффициентов в уравнениях окислительно-
восстановительных реакций. Стандартные потенциалы окислительно-
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восстановительных реакций. Ряд стандартных электродных потенциалов. 
Электролиз растворов и расплавов. Законы электролиза Фарадея.  

 
Часть II. Элементы и их соединения. 
Неорганическая химия 
Абитуриенты должны на основании Периодического закона давать 

сравнительную характеристику элементов в группах и периодах. 
Характеристика элементов включает: электронные конфигурации атома; 
возможные валентности и степени окисления элемента в соединениях; формы 
простых веществ и основные типы соединений, их физические и химические 
свойства, лабораторные и промышленные способы получения; 
распространенность элемента и его соединений в природе, практическое 
значение и области применения соединений. При описании химических 
свойств должны быть отражены реакции с участием неорганических и 
органических соединений (кислотно-основные и окислительно-
восстановительные превращения), а также качественные реакции.  

Щелочные металлы. Оксиды, пероксиды, гидроксиды и соли щелочных 
металлов.  

Щелочноземельные металлы, бериллий, магний: их оксиды, гидроксиды и 
соли. Представление о магнийорганических соединениях (реактив Гриньяра).  

Алюминий. Оксид, гидроксид и соли алюминия. Соединения алюминия. 
Представления об алюмосиликатах.  

Медь, серебро. Оксиды меди (I) и (II), оксид серебра (I). Гидрооксид 
меди (II). Соли серебра и меди. Соединения серебра и меди.  

Цинк, ртуть. Оксиды цинка и ртути. Гидроксид цинка и его соли.  
Хром. Оксиды хрома (II), (III) и (VI). Гидрооксиды и соли хрома (II) 

и (III). Хроматы и дихроматы (VI). Комплексные соединения хрома (III).  
Марганец. Оксиды марганца (II) и (IV). Гидрооксид и соли марганца (II). 

Манганат и перманганат калия.  
Железо, кобальт, никель. Оксиды железа (II), (II)-(III) и (III). Гидроксиды 

и соли железа (II) и (III). Ферраты (III) и (VI). Соединения кобальта (II) и 
никеля (II).  
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9. Фримантл М. Химия в действии. В 2-х ч. - М.: Мир, 1991, 1998.  
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Примеры заданий 
 

Вариант 1 
 

1. Дайте определения, справедливые для понятия «Моль». 
� Моль – количество молекул, атомов, ионов или других структурных 

частиц равное количеству атомов в 0,012 кг изотопа углерода С12 . 
� Моль – количество вещества. 
� Моль – количество газообразного вещества, содержащегося в 22,4 л 

при нормальных условиях. 
� Моль – это число частиц, содержащееся в 1 г вещества. 
� Моль – 1/12 части массы атома изотопа углерода С12 . 
2. Определите массу сухого остатка после полной 25 г дегидратации 

медного купороса:  
� CuSO4 ⋅ 5H2O = CuSO4 + 5H2O 
� 18 г 
� 9 г 
� 8 г 
� 9,7 г 
3. По электронной конфигурации валентных орбиталей 3d7 4s2 укажите, 

какой это элемент. 
� Co 
� V 
� Mn 
� Rh 
� Cl 
4. Выберите вещества с неполярной ковалентной связью: 
� CBr4 
� I2 
� CuS 
� H2O 
� HCl 
5. В зависимости от температуры и давления вещество может 

существовать в следующих агрегатных состояниях: 
� Твердое, жидкое, газообразное, плазменное 
� Твердое, жидкое, газообразное, изотропное 
� Твердое, вязкое, жидкое, газообразное 
� Твердое, жидкое, парообразное, газообразное 
� Твердое, жидкое, газообразное 
6. Какое вещество необходимо добавить для превращения оксида меди 

(II) в его нитрат? 
� HNO3 
� NaNO3 
� NaOH 
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� N2O3 
7. При образовании 1 моля газообразного аммиака NH3 из простых 

веществ выделилось 46,2 кДж тепла. Чему равна энтальпия образования NH3 
(кДж/моль)? 

� –46,2 
� +92,4 
� –92,4 
� +46,2 
8. Катализатор: 
�  увеличивает скорость реакции в обеих направлениях 
� приводит к уменьшению энергии активации химической реакции 
� влияет на тепловой эффект химической реакции 
� расходуется в ходе химической реакции 
� приводит к увеличению энергии активации химической реакции 
9. Увеличение концентрации какого вещества приведет к смещению 

химического равновесия  SnOHCl(т. ) + HCl(р. ) ⇆ SnCl2(р. ) + H2O(ж. ) 
� вправо? 
� HCl  
� SnCl2 
� H2O 
10. Объем 40%-ного раствора азотной кислоты (ρ = 1,356 г

мл
), 

необходимый для полного растворения 160 г СaО: 
� 464,6 мл 
� 232,3 мл 
� 116,2 мл 
� 185,8 мл 
11. Сокращенное ионное уравнение реакции  
3AgNO3 + AlCl3 = 3AgCl + Al(NO3)3: 
� Ag+ + Cl− = AgCl 
� AgNO3 + Cl− = AgCl + NO3

− 
� Al3+ + 3NO3

− = Al(NO3)3 
� 3Ag+ + 3Cl− = 3AgCl 
12. Кислой средой характеризуется раствор соли: 
� AlCl3 
� K2SO4 
� NaNO2 
� NaHCO3 
13. Используя метод электронного баланса, определите коэффициент 

перед окислителем в уравнении реакции  
K2Cr2O7 + K2SO3 + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O 

� 1 
� 2 
� 3 
� 4 
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� 5 
14. На основании электродных потенциалов определите очередность 

разрядки металлов на катоде при электролизе расплава смеси 
соответствующих солей металлов 

 
� Cu 
� Pb 
� Cr 
� Mn 
� Mg 
15. Все металлы Ia и IIа подгрупп имеют очень низкое значение 

потенциала (-1,85…-3,05 В). Это означает, что они как простые вещества: 
� являются сильнейшими восстановителями 
� не выделяются при электролизе водных растворов их солей или 

гидроксидов 
� способны реагировать с другими металлами 
� играют роль окислителей в реакциях 
� являются самыми электроотрицательными элементами 
16. Способ получения металлического алюминия: 
� Электролиз расплава оксида алюминия в криолите 
� Электролиз водного раствора хлорида алюминия 
� Металлотермия металлическим натрием 
� Карботермическое восстановление из алюмосиликатов 
� Термическое разложение сульфида алюминия 
17. При электролизе водного раствора сульфата меди с медным анодом на 

электродах происходят следующие процессы: 
� Выделение металлической меди на катоде 
� Анод разрушается 
� Выделение газообразного кислорода на аноде 
� Выделение водорода на катоде 
� Образование ионов персульфата при аноде 
18. Предложите реагенты, необходимые для необратимых превращений, 

показанных в цепочке 

 
 

А � K2SO4 Б � K2SO4 
 � H2O2  � H2O2 
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� HCl � HCl 
� H2O � H2O 
� H2SO4 � H2SO4 
� KOH � KOH 

19. В какой среде устойчив манганат калия K2MnO4:
� Щелочной
� Кислой
� Нейтральной
� Не существует
20. Определите коэффициенты перед окислителем и восстановителем в

молекулярном уравнении окислительно-восстановительной реакции 
Fe(OH)3  +  KNO3 + KOH →  K2FeO4  + KNO2 + H2O 

Окислитель � 3 
� 2 
� 0 
� 1 
� 4 
� 5 

Восстановитель � 3 
� 2 
� 0 
� 1 
� 4 
� 5 
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