
“物质结构与性质”原因解释类填空题答题模版

考点1:化学键与物质稳定性原因分析

① 能否形成碳碳双键、三键原因分析
②能否形成共价键的原因分析
③能否形成配位键的原因分析
④解释形成配位键的强弱和配合物的稳定性
⑤解释某些碳酸盐的热稳定性
考点2:物质溶解性原因分析

①“相似相溶”原 理
②“氢键”对溶解度的影响
③溶质与水发生反应对溶解度影响
考点3:物质熔沸点大小比较原因分析

① 不同类型晶体熔沸点比较
②同为分子晶体
③同为共价晶体
④同为离子晶体
⑤同为金属晶体

考点1化学键与物质稳定性原因分析
01.能否形成碳碳双键、三键原因分析
规律       

成键原子的半径越大，则形成键的键长越长，越不利于形成π键

答题模版
××原子的半径较大，原子间形成的σ键较长，p-p轨道“肩并肩”重叠程度较小或几乎不能重叠，难以形成π键。

应用举例
氮原子间能形成氮氮三键，而砷原子间不易形成三键的原因：

砷原子半径较大,原子间形成的σ键较长，p-p轨道“肩并肩”重叠程度较小或几乎不能重叠，难以形成π键。

02.能否形成共价键的原因分析
规律
成键原子的半径小，则键长短,键能大，形成的共价键越牢固，物质越稳定

答题模版
A原子的半径小于B原，××键长短，键能大

应用举例
硅烷种类没有烷烃多，从键能角度解释其主要原因：碳原子半径小于硅原子，烷烃中碳碳键的键长较短，键能较大，形成的烷烃更稳定

03.能否形成配位键的原因分析
规律
一个原子提供孤电子对，另一个原子或离子提供空轨道

答题模版
××提供孤电子对，××提供空轨道
应用举例
NH3的N原子具有孤电子对，BF3中的B原子核外具有空轨道，因此可形成配合物H3N•BF3
04解释形成配位键的强弱和配合物的稳定性
规律
配位键的强弱取决于配位体给电子的能力，配位体给出电子的能力越强（电负性越小）,则配位体与中心离子或原子形成的配位键就越强，配合物也就越稳定

答题模版
A元素的电负性比B元素小，A原子提供孤电子对的倾向更大，形成的配位键更强

应用举例
请预测HgCl42-与HgI42-的稳定性强弱,并从元素电负性的角度加以解释：HgCl42-比HgI42-更不稳定,因为Cl元素的电负性比I元素大,给出电子能力更弱，形成的配位键更弱,配合物更不稳定。

05解释某些碳酸盐的热稳定性
规律
碳酸盐分解的本质为CO32-生成CO2和O2-，O2-与金属阳离子结合的过程，分解后生成的氧化物中离子键越牢固，碳酸盐的热稳定性越弱

答题模版
××金属阳离子半径小（或带电荷多），与氧离子形成的氧化物中离子键很牢固，形成的××金属氧化物稳定,因而对应碳酸盐的热稳定性弱

应用举例
预测CaCO3、SrCO3分解温度高低，简述判断的理由：r(Ca2+)<r(Sr2+)，CaO中离子键更牢固，CaO更稳定，故CaCO3的分解温度较低
学以致用
(1)FeO 和Fe2O3中较稳定的是  Fe₂O₃,  从原子结构角度分析，其理由是Fe2O₃中+3价Fe原子的3d轨道为半充满状态，较稳定。

(2) 一 氯乙烷(C2H5CI)、一氯乙烯(C2H3CI)、一氯乙炔(C2HC1)分子中，C-Cl键长的顺序是一氯乙烷>一氯 乙烯>一氯乙炔，理由：①C原子的杂化轨道中s 成分越多，形成的C-C1键越强；②C1原子参与形成的大π键越多，形成的C-Cl键长越短。
(3)Ge元素与C元素是同族元素，C原子之间可以形成双键、三键，但Ge原子之间难以形成双键或三键。从原子结构角度分析，原因是Ge原子半径大，原子间形成的σ键较长，p-p轨道“肩并肩”重叠程度很小或几乎不能重叠，难以形成π键。
(4)N 、P 是同一族元素，P 能形成PCl₃ 、PCls两种氯化物，而N只能形成一种氯化物NCl₃, 而不能形成 NCl5  原因是：N原子最外层无d轨道，不能发生sp³d杂化，故无NCl₅
(5)CO为配合物中常见的配体。CO作配体时，提供孤电子对的通常是C原子而不是O 原子，其原因是C元素的电负性比0元素小，所以C原子提供孤电子对的倾向更大，更易形成配位键。
(6)乙二胺(H2NCH2CH2NH₂) 是一种有机配体，能与Mg²+ 、Cu²+形成稳定的环状配合物，且与Cu²+形成 的配合物更稳定，原因是： Cu²+半径更大
(7) 碳酸盐的阳离子不同，热分解的温度不同。 MgCO₃ 、CaCO₃ 、SrCO3、BaCO3的热稳定性由强到弱的顺序为BaCO3>SrCO3>

CaCO₃>MgCO₃,   其原因是 半径大小：Mg²+<Ca²+<Sr²+<Ba²+,  离子键强度： MgO>CaO>SrO>BaO,则稳定性强弱： MgO>CaO>SrO>BaO,     氧化物越稳定，对应的碳酸盐越易分解
考点2物质溶解性原因分析
01“相似相溶”原理
规律
非极性溶质一般能溶于非极性溶剂，极性溶质一般能溶于极性溶剂

答题模版
××为极性分子（或××为非极性分子），××为极性溶剂（或××为非极性溶剂）,相似相溶

应用举例
O3在水中溶解度比O2大，原因是O3为极性分子，O2为非极性分子，H2O为极性溶剂，相似相溶

02“氢键”对溶解度的影响
规律

如果溶质与溶剂之间能形成氢键，则溶解度增大，且氢键作用力越大，溶解度越大

答题模版
××与H2O(或××)分子间形成氢键

应用举例
NH3易溶于水而CH4难溶于水的原因是：NH3和H2O分子间形成氢键，CH4不能与H2O形成分子间氢键，且为非极性分子，不易溶于水
03溶质与水发生反应对溶解度影响
规律
如果溶质与水发生化学反应，可增大其溶解度

答题模版
××与水反应，增大了××的溶解度

应用举例
SO2易溶于水，原因：根据“相似相溶”原理，SO2和水均为极性分子，且SO2与H2O反应生成了亚硫酸，增大了其溶解度

学以致用
(1)在水中的溶解度，吡啶 [image: image2.jpg]


 远大于苯，主要原因是①吡啶和H2O 均为极性分子，相似相溶，而苯为非极性分子  ，② 吡啶能与

H2O形成分子间氢键。
(2)已知对氨基苯磺酰胺易溶于盐酸，不溶于苯。分析其易溶于盐酸的主要原因：-NH₂显碱性，与HCI反应生成可溶性离子化合物；-NH₂  能与水分子形成分子间氢键 (至少两条)。
(3) H3BO₃晶体的片层结构如图所示，硼酸在热水中比在冷水中溶解度更大的主要原因是热水破坏了硼酸晶体中的氢键，而使硼酸分子与水分子形成分子间氢键，溶解度增大。
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考点3物质熔沸点大小比较原因分析
01不同类型晶体熔沸点比较
规律
不同类型晶体的熔、沸点高低的一般规律：共价晶体>离子晶体>分子晶体

答题模版
××为××晶体，而××为××晶体

应用举例
（1）金刚石的熔点比NaCl高，原因是金刚石是共价晶体，NaCl是离子晶体；

（2）SiO2的熔点比CO2高，原因是SiO2是共价晶体，CO2是分子晶体；

（3）Na的氯化物的熔点比Si的氯化物的熔点高，原因是NaCl是离子晶体，而SiCl4为分子晶体

02同为分子晶体
规律
一般先氢键，后范德华力，最后分子的极性

答题模版
（1）同为分子晶体，××存在氢键，而××仅存在较弱的范德华力

（2）同为分子晶体，××的相对分子质量大，范德华力强，熔、沸点高

（3）同为分子晶体，两者的相对分子质量相同（或相近），××的极性大，熔、沸点高

（4）同为分子晶体，××形成分子间氢键，而××形成的则是分子内氢键，形成分子间氢键会使物质的熔、沸点升高

应用举例
（1）NH3的沸点比PH3高：原因是两者同为分子晶体，NH3分子间存在较强的氢键，而PH3分子间仅有较弱的范德华力；

（2）CO2的熔、沸点比CS2低：原因是两者同为分子晶体，CS2的相对分子质量大，范德华力强，熔、沸点高；

（3）CO的熔、沸点比N2高：原因是两者同为分子晶体，相对分子质量相同，CO的极性大，熔、沸点高

（4）对羟基苯甲醛的沸点高于邻羟基苯甲醛的原因是：对羟基苯甲醛能形成分子间氢键，邻羟基苯甲醛形成分子内氢键。

03同为共价晶体
规律
共价键的强弱取决于键长，即成键原子半径大小

答题模版
同为共价晶体，××晶体的键长短，键能大，熔、沸点高

应用举例
晶体Si比化合物SiC的熔点低，理由是：晶体硅与SiC均属于共价晶体，晶体硅中Si-Si比SiC中Si-C的键长长，键能低，所以晶体Si熔点低

04同为离子晶体
规律
离子键强度取决于阴、阳离子半径的大小和电荷数

答题模版

阴离子（或阳离子）电荷数相等，则看阴离子半径（或阳离子半径）相同：同为离子晶体，Rn-(或Mn+)半径小于Xm-(Nm+)，故××晶体离子键强，熔、沸点高
阴离子（或阳离子）电荷数不相等，阴离子半径（或阳离子半径）不相同：同为离子晶体，Rn-(或Mn+)半径小于Xm-(Nm+)，Rn-(或Mn+)电荷数大于Xm-(Nm+)，故××晶体离子键强，熔、沸点高

应用举例
（1）ZnO和ZnS的晶体结构相似，熔点较高的是ZnO，原因是：两者同属于离子晶体，O2-半径小于S2-，故ZnO离子键强，熔点高；

（2）FeO的熔点低于Fe2O3的熔点，原因是：两者同为离子晶体，Fe2+半径比Fe3+大，所带电荷数也小于Fe3+，故FeO的离子键比Fe2O3弱，熔点低

05同为金属晶体
规律
金属键强弱取决于金属阳离子的半径和所带电荷数

答题模版
阳离子电荷数相等，则看阳离子的半径：若为同主族金属元素，同为金属晶体，Mm+半径小于Nn+，则M晶体的金属键强，熔、沸点高
阳离子电荷数不相等，阳离子半径也不相等：若为同周期金属元素，同为金属晶体，Mm+半径小于Nn+，Mm+电荷数大于Nn+，则M晶体的金属键强，熔、沸点高

应用举例
（1）K的熔、沸点小于Na，原因是：同为金属晶体，K+的半径大于Na+，故Na的金属键强，熔、沸点高

（2）Mg的熔、沸点小于Al，原因是：同为金属晶体，Mg2+的半径大于Al3+，Mg2+所带电荷数也小于Al3+，故Al的金属键强，熔、沸点高

学以致用
(1)  一些氧化物的熔点如表所示：
	氧化物
	Li₂O
	MgO
	P₄O₆
	SO₂

	熔点/℃
	1570
	2800
	23.8
	-75.5


解释表中氧化物之间熔点差异的原因：Li2O、MgO均为离子晶体，

P4O6、SO₂均为分子晶体。  离子晶体的熔点一般高于分子晶体；离子键强度： Li₂O<MgO,所以MgO的熔点高于Li2O; 分子间作用力(相对分子质量)P4O₆ >SO₂,所以P4O6的熔点高于SO₂。
(2)砷化镓以第三代半导体著称.熔点为1230℃.具有空间网状结构。已知氮化硼与砷化 镓属于同种晶体类型。则两种晶体熔点较高的是BN  (填化学式),其理由是两种晶体均为共 价晶体， N原子和B原子半径较小， B、N之间共价键键能较大，熔点更高。
(3)在 CO2低压合成甲醇反应(CO₂+3H₂=CH3OH+H2O) 所涉及的4种物质中，沸点从高到低的顺序为H2O>CH3OH>CO₂>H₂      ,原因是H₂O与CH₃OH均为极性分子，且能形成分子间氢键，而H2O中氢键比CH3OH多， H2O的沸点更高；CO₂与H₂均为非极性分子， CO2的相对分子质量较大，范德华力较大，沸点较高。 
(4) K元素和Cr元素属于同一周期元素，且核外最外层电子构型相同，但金属K的熔点、 沸点等都比金属Cr低，原因是K原子半径较大且价电子数较少，金属键较弱。

