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9.1 루이스 점 기호 

루이스 점 기호(Lewis dot symbol): 원소 기호와 원자가 전자 개수에 
해당하는 점으로 구성 

 

• 원자는 영족 기체와 같은 전자 배열을 할 때 가장 안정  

 

• 원자의 외각 부분만 접촉하여 화학결합 형성 

 

• 원자가 전자: 화학결합에 참여하는 전자 

 

• 전이금속, 란타넘족, 악티늄족 원소들은 루이스 점 기호를 그릴 수 
없다. 

 

 

 

 

  



 
원자가 전자(Valence electrons): 원자의 가장 바깥 궤도함수의 전자.  
화학 결합에서 중요한 역할 
 
주족 원소의 원자가 전자수는 원소가 속한 족의 번호와 같다 
 
 
 
 
 
 
 

  

족 1A 2A 3A 4A 5A 6A 7A 

원자가 
전자수 

1 2 3 4 5 6 7 



주족 원소와 비활성 기체에 대한 루이스 점 기호 

쌍을 이루고 있지 않는 점의 수는  
화합물에서 원자가 결합할 수 있는 공유결합의 수와 일치 



9.2 이온 결합 
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루이스 점 기호를 이용한 이온 결합(Ionic bond) 표시 방법 

Li + F Li+ F - 

1s22s1 1s22s22p5 1s2 1s22s22p6 

Li Li+  +  e- 

e-  + F F - 

F - Li+  + Li+ F - LiF 
[He] [Ne] 



Ca + O Ca2+ O 
2- 

22 ( ) 2 ( )Ca s O CaO s+ →

2  Li + O 2 Li+ O 
2- 

2 24 ( ) ( ) 2 ( )Li s O g Li O s+ →

2 3 23 ( ) ( ) ( )Mg s N g Mg N s+ →

3  Mg + 2  N 3Mg2+ 2  N 
3- 



9.3 이온 결합 화합물의 격자 에너지 

이온화 에너지 
 
 
 
 
전자 친화도 
 
 
 

X (g)          X
+
(g) + e- 1차 이온화 에너지 

X- (g)          X(g) + e- 전자 친화도 

이온화 에너지와 전자 친화도는 기체 상태에서  
일어나는 과정에 대해 정의 
하지만 모든 이온결합 화합물은 1atm, 25℃ 고체 상태로 존재 

Li + F Li+ F - 



격자 에너지 

E = k 
Q+Q- 

r 

Q+ : 양이온의 전하 

Q- : 음이온의 전하 

r : 이온 사이의 거리 

격자 에너지(Lattice energy, U) : 고체 이온 결합 화합물 1 mol을 
기체 상태의 이온으로 만드는 데 필요한 에너지 

E : 포텐셜 에너지 

Q 증가,  r 감소 시  

격자 에너지는 증가 



본-하버 순환(Born-Haber cycle) 
이온 결합 화합물의 격자에너지를 헤스의 법칙을 이용하여 구하는 
방법 

2
1( ) ( ) ( ) 594.1 /
2

Li s F g LiF s H kJ mol+ → ∆ = −

전체

1. ( ) ( ) 155.2 /Li s Li g H kJ mol→ ∆ =1

2
12. ( ) ( ) 75.3 /
2

F g F g H kJ mol→ ∆ =2

4. ( ) ( ) 328 /F g e F g H kJ mol− −+ → ∆ = −

4

3. ( ) ( ) 520 /Li g Li g e H kJ mol+ −→ + ∆ =3

5. ( ) ( ) ( ) ?Li g F g LiF s H+ −+ → ∆ =5
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LiF 고체 1 mol의 생성에 대한 본-하버 순환 
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격자 에너지와 이온결합 화합물 
• 격자 에너지는 이온 결합 화합물의 안정성의 척도 

 

• 이온화 에너지: IE1< IE2 
– Mg IE1: 738kJ/mol, IE2: 1450kJ/mol 

 

• 왜 염화 마그네슘은 MgCl이 아닌 MgCl2 일까? 
– 만약 Mg가 +1가 양이온 일 경우 

– MgCl의 격자에너지가 NaCl과 비슷하다고 가정하고 
엔탈피의 변화를 구하면, 큰 격자에너지가 MgCl2를 안정화 
시킴 

– NaCl2보다 NaCl이 안정한 이유도 설명가능 

– 산소 원자의 음이온이 -2가인 이유도 알 수 있음 

 



9.4 공유 결합 

공유 결합(covalent bond) :  

두 원자가 전자 두 개 또는 그 이상을 공유하는 결합 

루이스구조: 공유전자쌍들을 두 원자 사이에 선이나 짝지은 
점들로 표기하며, 고립 전자쌍들은 각 원자에 짝지은 점들로 
나타낸것 

고립 전자쌍 고립 전자쌍 

또는 



팔전자 규칙(Octet rule) 

단일 결합(Single bond) : 두 원자가 한 개의 전자쌍을 공유 

이중 결합(Double bond) : 두 원자가 두 개의 전자쌍을 공유 

삼중 결합(Triple bond) : 두 원자가 세 개의 전자쌍을 공유 

14 
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공유 결합 길이 

결합 길이 

삼중 결합 < 이중 결합 < 단일 결합 



이온결합 vs 공유결합 화합물 

• 공유결합화합물 

– 분자 내에서 원자들을 묶는 힘 

– 분자 간에 작용하는 분자간 힘: 약함 

– 대부분 물에 잘 녹지 않는다. 비전해질 

– 기체, 액체와 녹는점이 낮은 고체 

 

• 이온결합 화합물 

– 이온들을 결합하는 정전기적 인력: 강함 

– 많은 화합물이 물에 잘 녹는다. 전해질 

– 고체이며 녹는점이 높다. 





9.5 전기 음성도 

HF 분자의 정전기  
전위 지도 

H F−

극성 공유 결합을 형성   <->  비극성 공유결합 



전기음성도(Electronegativity) : 추정치 

• 화학 결합에서 전자들을  끌어당길 수 있는 원소의 성질 

• Linus Pauling이 고안한 개념 

• 같은 주기에서 오른쪽으로 갈수록 증가,  같은 족에서 주기가 증가할 

수록 감소 (전이금속은 규칙에서 벗어남) 

• 전기음성도 차이가 크면 이온결합 형성: 대략 2.0이상  

전자 친화도 – 측정 가능, Cl이 최대 

전기음성도 – 상대적, F가 최대 

X (g) + e-          X-
(g) 



대표적인 원소들의 전기음성도 

녹색: 금속 
파란색: 비금속 
회색: 준금속  

전기음성도 증가 

전
기

음
성

도
 증

가
 



전기 음성도와 산화수 
• 분자 내에서 전기음성도가 더 큰 원소로 전자들이 

완전히 전이 

 

 

 

 

• 전기음성도가 같을 시엔 전자의 이동이 없음 

3NH

H O O H− − −
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원자 번호에 따른 전기음성도 변화 

전기음성도: 할로젠이 최고. 알칼리 금속이 최저. 

원자번호 

전
기

음
성

도
 



이온 결합 

전자 이동 

공유 결합 

전자 공유 

극성 공유 결합 

부분적 전자 이동 

전기음성도 차이의 증가 

이온 결합성 백분율과 전기음성도 차이 사이의 관계 

차이 결합 형태 

0 공유 결합 

≥ 2 이온 결합 

0 < and <2 극성 공유 결합 

전기음성도 차이 

이
온

 결
합

성
 

백
분

율
 



9.6 루이스 구조 표기 방법 

1. 원자를 위치에 따라 배열 

     결합하고 있는 원자들이 이웃에 위치하도록 화합물의 
골격 구조를 쓴다. 전기음성도가 작은 원자는 중심에 
놓고 H와 F는 말단에 위치시킨다. 

2. 원자가 전자수 세기 

      전체 원자가 전자의 수를 센다. 음전하에는 음전하의 
수를 더하고, 양전하에서는 양전하의 수를 뺀다. 

3. 결합과 전자쌍 그리기 

     중심원자와 각 주위 원자 사이에 단일 공유결합을 
그린다. 말단 원자부터 팔전자 규칙을 이용하여 루이스 
점 기호를 그린다. 

4. 중심원자의 팔전자 규칙 만들기 

     말단 원자의 고립 전자쌍을 이용하여 이중 결합, 삼중 
결합을 형성한다. 



9.7 형식 전하와 루이스 구조 

형식 전하(formal charge):  
독립된 원자의 원자가전자 수로부터  
루이스 구조식에서 그 원자에 할당된 전자수를 뺀 값 
분자: 형식전하 합 0 
이온: 형식전하 합은 이온의 전하와 같음 

최외각 전자 

원자에 배당된 전자 

차이 (형식전하) 



루이스 구조의 선택 기준 

1. 중성 분자에서는 형식 전하가 없는 루이스 구조식이 형식 
전하를 갖는 구조식 보다 더 좋다. 

2. 큰 형식 전하(+2, +3, -2, -3)를 갖는 루이스 구조는 
작은 형식 전하를 갖는 구조보다 좋지 못하다. 

3. 비슷한 형식 전하 분포를 갖는 루이스 구조식 중에서 
가장 합당한 구조는 전기음성도가 더 큰 원자가 음의 
형식 전하를 갖는 것이다. 

CH2O의 가장 적합한 루이스 구조는? 



9.8 공명의 개념 

공명 구조(resonance structure) :  

• 단일 분자를 하나의 루이스 구조만으로는 정확히 묘사할 수 
없을 때 두 개 이상의 가능한 루이스 구조로 나타낸 구조. 

• 두 구조가 빠르게 바뀌는 것이 아님 

O-O 단일결합: 148pm 
 

O=O 이중결합: 121pm 
 

오존 실제 결합128pm 



C-C 단일결합: 154pm 
 

C=C 이중결합: 133pm 
 

벤젠 실제 결합140pm 



9.9 팔전자 규칙의 예외 

[예외] 

1. 불완전한 팔전자계 

중심 원자 주위의 전자 수가 8개 보다 적다. 

2. 원자가 전자 수가 홀수 일 때 

홀 수 전자는 짝을 지을 수 없다. 

3. 원자의 전자가 8개 초과 

3주기 원소부터는 8개를 초과할 수 있다. 

 



1. 불완전한 팔전자계 

2A족 BeH2 기체 상태에서 독립된 분자로 존재 

BeH2 

BF3 

 3A족 원소들은 8개보다 적은 수의 전자로 둘러싸인 화합물 
형성하려는 경향 

     BF3의 공명구조로 8전자 규칙 만족 (B-F 결합길이) 

     BF3는 NH3와 배위결합 형성 



홀수 전자 분자  

• 라디칼(radical) 이라고 부른다. 

• 반응성이 크다. 

NO2 분자가 N2O4 형성 

NO NO2 



SF6  

확장된 팔전자계 

• 2주기 원소의 최대 전자수는 8개 초과 불가능 

• 3주기부터는 d궤도함수를 이용하여 8개 초과 가능 

 

3s 궤도함수: 1개 
3p 궤도함수: 3개 
3d 궤도 함수 2개 
  



9.10 결합 엔탈피  

결합 엔탈피(bond enthalpy) :   

기체 분자 1mole에서 특정 결합을 끊을 때 필요한 엔탈피 
변화량 

H2 (g) H (g) + H (g) ∆Ho = 436.4 kJ 

Cl2 (g) Cl (g) + Cl (g) ∆Ho = 242.7 kJ 

HCl (g) H (g) + Cl (g) ∆Ho = 431.9 kJ 

O2 (g) O (g) + O (g) ∆Ho = 498.7 kJ 

N2 (g) N (g) + N (g) ∆Ho = 941.4 kJ 

결합 엔탈피 

결합 엔탈피 

단일 결합 < 이중 결합 < 삼중 결합 
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다원자 분자 속의 결합에 대한 평균 결합 엔탈피 

H2O (g) H (g) + OH (g) ∆Ho = 502 kJ 

OH (g) H (g) + O (g) ∆Ho = 427 kJ 

평균 OH 결합 엔탈피 =  
502 + 427+ ... 

N 
=  460 kJ 
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반응 엔탈피 추정하기 

• 평균 결합엔탈피를 이용하여 추정가능 

 

 

CH4 (g) + 2O2 (g)         CO2 (g) + 2H2O (l)    ΔH = -890.4 kJ/mol 



결합 엔탈피 변화 

흡열 반응 발열 반응 


