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General Chemistry I

제9장. 화학 결합 I: 기본 개념
Chemical Bonding I: Basic Concepts

1

9.1 루이스 점 기호

• 루이스 점 기호(Lewis dot symbol)는 원소 기호와 원자가 전자 개수에

해당하는 점으로 이루어짐

2

주족 원소와 비활성 기체에 대한 루이스 점 기호
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9.2 이온 결합

• 이온 결합(Ionic bond) : 음이온과

양이온 사이의 정전기적 인력에

의한 결합. 전자를 잃기 쉬운 원자

(금속)와 큰 전자 친화력을 가지

원자 (비금속)가 반응하여 이온성

물질 형성

• 공유 결합 (covalent bonding) : 두

원자핵이 전자를 공유함으로써

이루어진 결합.

3

9.3 이온 결합 화합물의 격자 에너지

• 격자 에너지(Lattice energy, U) : 고체 이온 결합 화합물 1mol을 기체

상태의 이온으로 만드는 데 필요한 에너지. 분리된 기체 이온들이

이온성 고체를 형성하기 위해 밀착될 때 방출되는 에너지. 발열

과정이면 음의 값.

• 반대로 하전된 이온들이 뭉쳐서 형성된 이온 고체는 원래의 원소들보다

낮은 에너지를 갖음. 고체 상태에서 얼마나 강하게 이온들이 서로를

끌어당기고 있는지는 격자에너지로 나타낸다.

4

E = kQ+Q-
r

Q+ : 양이온의 전하

Q- : 음이온의 전하

r : 이온 사이의 거리

E : 포텐셜 에너지

Q 증가, r 감소 시 격자 에너지는 증가
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본–하버 순환(Born-Haber cycle)

• 이온 결합 화합물이 몇 단계를 거쳐 만들어진다고 가정 이온 결합

화합물의 격자 에너지 를 간접적으로 계산가능

• 이 방법을 본–하버 순환(Born-Haber cycle)이라고 하며, 이온 결합

화합물의 격자 에너지와 이온화 에너지, 전자 친화도, 그리고 원자나

분자의 여러 성질들과의 관계 를 나타냄. 

• 본-하버 순환은 헤스의 법칙에 기초함

5

고체 플루오린화 리튬이 그들 원소로부터 형성되는 과정을 보면,

전체 단계를 여러 단계들로 나누어 생각할 수 있다.

:

,

:

:
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Hoverall = H1 + H2 + H3 + H4 + H5
o ooooo

승화

이온화에너지

해리

전자친화도

격자에너지

격자 에너지와 이온 결합 화합물의 화학식

• 격자 에너지는 이온 결합 화합물의 안정성의 척도 그 값은 이들

화합물의 화학식을 설명하는 데에도 도움

• MgCl2 : Mg의 1차 이온화 에너지= 738 kJ/mol, 2차 이온화 에너지는

1450 kJ/mol  에너지 관점에서 볼 때, MgCl 이 유리. but, MgCl이

아닌 MgCl2 인 이유는?  고체 화합물을 형성할 때 얻어지는 안정화

에너지 (격자에너지)가 두 개의 전자를 제거하는 데 필요한 에너지(738 

kJ/mol + 1450 kJ/mol = 2188 kJ/mol) 보다 큰 값이다.

• 고체 이온 화합물의 구조와 조성을 결정하는 것은 전하수가 높은

이온이 형성될 때 필요한 에너지와, 전하수가 높은 이온이 고체를

형성할 때 방출되는 에너지의 상호 관계.

8
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9.4 공유 결합

• 공유 결합(covalent bond) : 두 원자가 전자 두 개 또는 그 이상을

공유하는 결합

• 두 개의 원자가 전자들을 왜 공유하는가?

9

F F+

7e- 7e-

F F

8e- 8e-

F F

F F

Lewis 구조 : F2

고립전자상고립전자상

고립전자상고립전자쌍

단일공유결합

단일공유결합

8e-

H HO+ + OH H O HHor

2e- 2e-

Lewis 구조 : water

이중결합(Double bond) : 두원자가두개의전자쌍을고유

단일공유결합

O C O or O C O

8e- 8e-8e-

이중결합

이중결합

삼중결합(Triple bond) : 두원자가세개의전자쌍을고유

N N
8e-8e-

N N

삼중결합
삼중결합

or
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공유 결합 길이

11

결합길이

삼중결합 < 이중결합 < 단일결합
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• 극성 공유 결합 (polar covalent bonding):

• 두 원자핵이 전자를 불균등하게 공유함으로써 이루어진 결합. 

예: HF, H2O 

• ∵F 원자가 H 원자 보다 공유 전자에 대해 강한 인력

(F 원자가 H 원자 보다 전기음성도가 더 큼): 두 개의 원자들 중에

하나의 원자 주위에 전자의 밀도가 상대적으로 큰 공유 결합

13

H F

• 전기음성도(Electronegativity) : 화학 결합에서 전자들을 끌어당길 수

있는 원소의 성질 (분자에서 공유 전자들을 자기 쪽으로 끌어당기는

원소의 능력)

14
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대표적인 원소들의 전기음성도

15

원자 번호에 따른 전기음성도 변화

16
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이온 결합성 백분율과 전기음성도 차이 사이의 관계

17

이온 결합과 극성 공유 결합의 차이를 얼마나 잘 구별할 수 있을까?

독립적인 원자쌍들 사이의 완전한 이온 결합은 거의 없다.

완전한 이온인 X+ Y-에 대한 쌍극자 모멘트 계산값과

X-Y형의 분자들에 대한 쌍극자 모멘트 측정값을 비교하여 이온성 백분율을 계산. 
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편재된 전자 모형 (localized electron (LE) model)

• 분자 내의 원자들은 결합된 원자들 간에 원자 궤도 함수 들을 사용하여

전자쌍을 공유함으로써 결합을 형성.

• 분자 내 전자쌍은 특정 원자 또는 두 원자들 사이의 공간에 편재되어

있다고 가정.

• 특정 원자에 편재되어 있는 이 전자쌍들을 고립 전자쌍 (lone pair)이라

하고, 원자 사이의 공간에서 발견되는 전자쌍들은 결합 전자쌍

(bonding pair)라 함. 

• 편재된 전자 모형 (LE) 은 다음의 세 부분으로 구성.

1. 분자에서 원자가전자 배치에 대한 설명은 루이스(Lewis) 구조 사용

2. 분자의 구조 예측에는 원자가 껍질 전자쌍 반발(VSEPR) 모형 이용

3. 원자 궤도함수의 종류 설명 시 전자를 공유한 원자나 고립 전자쌍을 가진

원자 이용

19

9.6 루이스 구조 표기

• Lewis 구조는 분자 내에서 원자 주위에 원자가전자가 어떻게

배치되었나를 나타냄.

• 안정한 화합물을 형성하는 데 가장 중요한 점은 모든 원자들이 불활성

기체의 전자 배치를 갖는다는 것.

• 전자를 점으로 표시하여 KBr의 Lewis 구조를 쓰면

K+이온: [Ar]의 전자 배치, Br-: [Kr]의 전자 배치.

20
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첫 번째와 두 번째 주기의 원자로 이루어진 공유 결합 분자의 Lewis 구조에서

불활성 기체 전자 배치의 원리를 보면

* 수소는 두 개의 전자를 공유하여 안정한 분자 형성: 이전자 규칙(duet rule).

* 전자를 공유하여 H2의 각 수소는 두 전자를 가짐. 즉, 채워진 원자가 껍질을 가짐.

* 헬륨은 원자가 궤도함수가 이미 채워져 있어 결합을 하지 않음 (불활성 기체).

He:

* 두 번째 주기의 C에서 F까지의 비금속은

원자가 궤도함수(2s, 2p)가 모두 전자로 채워졌을 때, 안정한 분자 형성.

8개의 전자가 필요(팔전자 규칙, octet rule).

결합 전자쌍

고립 전자쌍

* Ne은 원자가 궤도함수가 이미 채워져 있어 결합을 하지 않음 (불활성 기체) 
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Lewis 구조를 작성하는 규칙:

1. 모든 원자들의 원자가전자수를 더한다. 

2. 한 개의 결합이 형성되는 데 한 개의 전자쌍을 사용.

3. 수소는 이전자 규칙, 2주기의 원소들은 팔전자 규칙을 만족하도록

남은 전자를 배치.
물 분자의 Lewis 구조를 보면

1. 

2. 결합 전자쌍을 나타내는데 선을 사용하여 두 O-H 단일 결합을 그림.

3. 각 원자가 불활성 기체 전자 배치 갖도록 남은 전자 배치.

수소는 두 전자로 만족. 산소는 여덟 개의 전자가 필요.

남은 네 개의 전자는 두 개의 고립 전자쌍으로 산소에.

각 H는 두 전자,

O는 여덟 개 전자 가짐.

CO2 분자의 Lewis 구조를 보면

1. 원자가전자수의 합:

2. 결합 전자쌍을 나타내는데 선을 사용하여 두 C-O 단일 결합을 그림.

3. 각 원자가 불활성 기체 전자 배치 갖도록 남은 전자 배치.

12개 전자(16-4)가 남아 있음.

여섯 개의 전자쌍을 각 산소에 세 쌍을 배치해 보면 탄소는 4 개의 전자만 가짐.

C와 O 사이에 두 개의 공유된 전자쌍을 가정해 보면

(No)

(Yes)
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CN-(사이안산)이온의 Lewis 구조를 보면

1. 원자가전자수의 합:

2. 결합 전자쌍을 나타내는데 선을 사용하여 C-N 단일 결합을 그림.

3. 각 원자가 불활성 기체 전자 배치 갖도록 남은 전자 배치.

8개 전자(10-2)가 남아 있음.

아래와 같이 네 개의 고립 전자쌍을 배치하면 C와 N이 각각 6개의 전자만 가짐.

C와 N 사이에 두 개의 공유된 전자쌍을 가정하고 두 개의 고립 전자쌍을

C와 N에 한 개씩 배치하면 C와 N이 8 개의 전자를 가지므로 옳은 배치.

(No)

(Yes)

루이스(Lewis) 구조 그리기 (교재)

• 결합하고 있는 원자들이 이웃에 위치하도록 화합물의 골격 구조를 쓴다. 

전기음성도가 작은 원자는 중심에 놓는다.

• 전체 원자가 전자의 수를 센다. 음전하에는 1을 더하고, 양전하에는 1을

뺀다.

• 수소를 제외하고 모든 원자에 팔전자를 완성한다.

• 만약 구조에 전자가 너무 많으면 필요에 따라 이중 결합, 삼중 결합을

형성한다.

26
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NF3의 루이스 구조를 그리시오.

Step 1 – N의 전기음성도가 F보다 작으므로 중심에 배치

F N F

F

Step 2 – 원자가 전자수를 센다. N - 5 (2s22p3), F - 7 (2s22p5) 

5 + (3 x 7) = 26 원자가 전자
Step 3 – N과 F 사이에 단일 결합을 그린다. 팔전자를 완성한다.

Step 4 - 원자가 전자수와 구조상의 전자수가 동일한지 확인

3 단일 결합 (3x2) + 10 고립 전자쌍 (10x2) = 26 원자가 전자

CO3
2-의루이스구조를그리시오.

Step 1 – C의전기음성도가 O보다작으므로중심에배치

O C O

O

Step 2 –원자가전자수를센다. C - 4 (2s22p2), O - 6 (2s22p4)
-2 전자 – 2e-

4 + (3 x 6) + 2 = 24 원자가전자

Step 3 – C와 O 사이에단일결합을그린다. 팔전자를완성한다.

Step 4 - 원자가전자수와구조상의전자수가동일한지확인

3 단일결합 (3x2) + 10 고립전자쌍 (10x2) = 26 원자가전자

Step 5 - 전자가과다, 이중결합형성을고려, 전자확인

2 단일 (2x2) =   4
1 이중결합 =   4

8 고립전자쌍 (8x2) = 16
Total = 24
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9.7 형식 전하와 루이스 구조

• 형식 전하 = (중성 원자의 원자가전자수) - (분자 내에서 그 원자에 속한

원자가전자수).

• 형식 전하 계산을 위한 가정들:

1. 고립 전자쌍의 전자들은 한 원자에 완전히 속함.

2. 공유 전자쌍은 두 공유 원자에 동등하게 나눔.

3. 분자나 이온에 있어서 원자의 형식 전하 총합은 분자나 이온의 전하와 같음.

29

H C O H
H

C O
H

CH2O의 가능한 두 개 구조: 어느 것이 유리한가?

H C O H
C – 4 e-

O – 6 e-

2H – 2x1 e-

12  e-

2 단일 결합 (2x2) =   4
1 이중 결합 =   4

2 고립 전자쌍 (2x2) =   4
전체 = 12

C 형식 전하 = 4 -2 - ½ x 6 = -1

O 형식 전하 = 6 -2 - ½ x 6 = +1

루이스 구조에
있어서 원자의
형식 전하 =

1

2

전체 결합
전자수( )

자유 전자의
전체 원자가
전자수 -

전체 비결합
전자수 -

-1 +1
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C – 4 e-

O – 6 e-

2H – 2x1 e-

12  e-

2 단일 결합 (2x2) =   4
1 이중 결합 =   4

2 고립 전자쌍 (2x2) =   4
전체 = 12

H
C O

H

C 형식 전하 = 4 -0 - ½ x 8 = 0

O 형식 전하 = 6 - 4 - ½ x 4 = 0

루이스 구조에
있어서 원자의
형식 전하 =

1

2

전체 결합
전자수( )

자유 전자의
전체 원자가
전자수 -

전체 비결합
전자수 -

0 0

형식 전하와 루이스 구조

• 중성 분자에서는 형식 전하가 없는 루이스 구조식이 형식 전하를 갖는

구조식 보다 더 좋다.

• 큰 형식 전하를 갖는 루이스 구조는 작은 형식 전하를 갖는 구조보다

좋지 못하다.

• 비슷한 형식 전하를 갖는 루이스 구조식 중에서 가장 합당한 구조는

전기음성도가 더 큰 원자가 음의 형식 전하를 갖는 것이다.

32

CH2O의 가장 적합한 루이스 구조는?

H C O H

-1 +1 H
C O

H

0 0
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9.8 공명의 개념

• 공명: 어떤 분자가 둘 이상의 Lewis 구조가 가능할 때 공명(resonance)이

일어난다고 하고, 분자의 적절한 전자 구조는 이들 공명 구조(resonance 

structure)의 평균으로 주어짐.

• 질산 이온(NO3
-)의 Lewis 구조를 보면, 

• 이것이 정확한 구조라면 분자에서 두 종류의 N…O 결합이 관측되어야. 즉, 

하나는 짧은 결합 (이중 결합)이고, 다른 두 개는 긴 결합 (단일 결합).

• 실험적 관측 결과  NO3
-가 단일 결합과 이중 결합의 중간 정도 길이와

세기를 갖는 N…O 결합만 가짐.

33

• 특정한 산소 원자가 이중 결합을 갖도록 선택될 수 있는 근거는 없음. 

 세 개의 가능한 Lewis 구조를 그릴 수 있음.

34

위 구조에서는 질소가 한 개의 이중 결합과 두 개의 단일 결합을 가짐

실험적 관측 결과와 일치하지 않음.

따라서, 세 Lewis 구조 중 어느 것 하나로 주어지지 않고, 

세 개의 평균이 NO3
-의 올바른 Lewis 구조임.

질산 이온은 세 구조의 평균으로 존재. 즉, 공명이 있어났으며 공명 구조(양방향

화살표 사용)는 아래와 같음. 이들 공명 구조에는 원자핵의 배열이 동일하고 단지

전자의 위치만 다름. 실제 구조는 세 공명 구조의 평균값 : 전자의 비편재화.
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35

CO3
2-이온의가능한공명구조는?

9.9 팔전자 규칙의 예외

36

붕소는 원자가 궤도함수에 6개의 전자를 갖고 화합물을 형성하는 경향이 있음.

상온/상압에서 삼플루오린화 붕소(BF3)는 고립 전자쌍을 가진 H20이나 NH3와

격렬히 반응 붕소 원자가 전자 부족 상태이기 때문.

물론 아래와 같은 이중 결합을 가진 구조는 팔전자 규칙을 만족시킬 수 있으나

붕소가 전자 부족 원자로 행동하여 H20이나 NH3와 격렬히 반응하는 사실에 의하면

위의 구조가 더 적절.
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홀수-전자 분자

N – 5e-

O – 6e-

11e-

NO N O

확장된 팔전자계(central atom with principal quantum number n > 2)

SF6

S – 6e-

6F – 42e-

48e-
S

F

F

F

F
F

F

6 단일 결합 (6x2) = 12
18 고립 전자쌍 (18x2) = 36

전체 = 48

몇몇 원자는 여덟 개보다 많은 전자를 가질 때도 있음: 3주기 이상의 원소에서만 관측.

육플루오린화 황(SF6)의 Lewis 구조 경우,

원자가전자의 합: 6 + (6x7) = 48 전자.

6개의 S-F 결합에 12개 전자 사용.

나머지 36 개는 6개의 F가 사용.

이 구조에서 황은 12개의 전자로 둘러싸임 황은 팔전자 규칙을 초과.

∵황의 원자가 궤도함수는

SF6에서 황 원자는 8개의 전자를 3s와 3p에 채우고, 비어 있는 3d에 네 개의

전자를 채워 그 주변에 12개의 전자를 가질 수 있음.
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결합 엔탈피(bond enthalpy) 

• 결합 엔탈피(bond enthalpy) :  기체 분자 1mole에서 특정 결합을 끊을

때 필요한 엔탈피 변화량

40
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• 다원자 분자 속의 결합에 대한

평균 결합 엔탈피

41

반응에 있어서 결합 엔탈피 (BE)와 엔탈피의 변화

42

H0 = 투입된총에너지 –방출된총에너지

= BE(반응물) – BE(생성물)

흡열 발열

반응 엔탈피는 평균 결합 에너지를 사용해서 예측가능화학 결합을 끊기 위해서는
항상 에너지가 필요 화학 결합이 형성되면 항상 에너지가 방출 반응에서
끊어지고 형성되는 결합의 총 수를 계산하고, 그에 수반된 모든 에너지 변화들을
가감함으로써 반응 엔탈피를 추정할 수 있다.


