
교과서 2단원 정리

Ⅱ. 개성 있는 원소

1. 원자의 구조

1-1 원자의 구성 입자

- 고대 그리스의 데모크리토스는 ‘물질은 더 이상 쪼개지지 않는 원자로 이루어져 있다’라

고 생각하였다.

- 19세기 초에 돌턴은 수소, 질소, 산소 등 모든 기체가 원자로 이루어져 있으며, 원자는 

더 이상 쪼갤 수 없는 가장 기본이 되는 입자라고 주장하였다. 

- 오늘날 원자는 원자핵과 전자로 이루어져 있음을 알게 되었다. 

1) 전자의 발견

- 톰슨은 아래와 같은 실험 장치의 진공관 안에 낮은 압력의 기체를 넣고 높은 전압을 걸

어 음극 쪽에서 양극 쪽으로 빛을 내며 직진하는 선이 흐르는 것을 관찰하였는데, 이 선이 

음극선이다. 

- 톰슨은 외부에서 전기장이나 자기장을 걸어 줄 때 음극선이 휘는 것을 관찰하고, 음극선

은 질량을 가지며 음전하를 띤 입자의 흐름이라는 것을 밝혔다. 이 입자가 전자이다. 

- 톰슨은 실험 결과를 토대로, 고전압을 걸어 주었을 때 음극선과 같은 전자의 흐름이 생기

기 위해서는 양전하를 띤 공 모양의 물체에 음전하를 띤 전자가 박혀 있어야 한다고 생각하

였다. 아래의 그림 처럼 건포도가 박힌 플럼 푸딩처럼 전자가 양전하 속에 묻혀 있는 원자 

모형을 제시하였다. 



2) 원자핵의 발견

- 1911년에 러더퍼드는 얇은 금박을 사용한 알파(α) 입자 산란 실험으로 원자 내의 양전

하는 원자의 중심에 집중되어 있다는 사실을 발견하였다. 

- 러더퍼드는 아래의 그림과 같은 장치를 이용하여 라듐에서 방출되는 높은 에너지의 알파 

입자를 금으로 된 얇은 막에 충돌시켜 보았다. 알파 입자의 대부분은 금박을 그대로 통과하

여 금박 뒤편의 형광판에서 반짝이는 섬광을 나타내었다. 그런데 알파 입자 약 10,000개 

중 1개 정도가 큰 각도로 튕겨 나오는 것을 관찰하였다. 

- 러더퍼드는 알파 입자 산란 실험 후 다음과 같은 결론을 내렸다.

(1) 원자의 내부는 대부분이 빈 공간이다.

(2) 원자의 중심에 크기가 매우 작으며, 원자 질량의 대부분을 차지하는 

양전하를 띤 입자가 있다. 

- 이 원자의 중심 부분이 오늘날의 원자핵이다. 

- 1919년에 러더퍼드는 질소 원자에 알파 입자를 충돌시켰을 때 양전하를 띤 가벼운 입자

가 튀어 나오는 실험을 하였다. 이 입자가 모든 원소에 들어 있는 양전하를 가진 기본적인 

입자임을 확신하고, 이를 양성자라고 이름 붙였다.



질량(g) 상대적 질량 전하량(C) 상대적 전하량

원자핵
양성자 ×

  1 ×
  +1

중성자 ×  1 0 0

전자 ×
 



-×

  -1

- 채드윅은 베릴륨의 원자핵에 알파 입자를 충돌시켰을 때 전하를 띠지 않으며 투과력이 

강한 입자가 방출되는 것을 발견하고, 이 입자를 중성자라고 하였다.  

- 채드윅의 중성자 발견 이후, 양성자만으로 설명할 수 없었던 헬륨의 질량을 설명할 수 있

게 되었으며, 아래 그림과 같이 양성자와 중성자로 이루어진 원자핵을 가지는 새로운 원자 

모형이 제안되었다. 

- 러더퍼드 이후 빅뱅 우주론을 주장하는 과학자들은 양성자나 중성자가 생성되기 전에 기

본 입자인 쿼크가 먼저 생성되었다고 주장하고 있다. 

- 쿼크 입자의 종류는 위 쿼크와 아래 쿼크등 6종류가 알려져 있는데, 양성자는 두 

개의 위 쿼크와 한 개의 아래 쿼크로 이루어져 있으며, 중성자는 한 개의 위 쿼크와 

두 개의 아래 쿼크로 이루어져 있다. 

3) 원자의 구성 입자의 공통점과 차이점

- 모든 원자들은 중심에 원자핵을 가지고 있다. 원자핵은 양전하를 띤 양성자를 가지고 있

으며, 수소를 제외한 다른 원자들은 전하를 띠지 않은 중성자를 포함하고 있다. 그리고 원

자핵 주위에는 음전하를 띤 전자가 있다. 

- 원자핵의 총 양전하량과 전자의 총 음전하량이 같으므로 원자는 중성이다. 

- 원자들을 구성하고 있는 양성자, 중성자, 전자의 수가 원자마다 다르므로 각각 다른 성질

을 나타내는데, 특히 양성자 수가 달라지면 크게 차이가 난다. 



- 영국의 모즐리는 원자의 양성자 수를 결정하였는데, 이 양성자의 수가 오늘날 사용하고 

있는 원자 번호이다. 

- 원자 번호는 각 원소에 대한 고유한 값이며, 같은 원소의 원자는 모두 같은 원자 

번호를 가진다. 

- 전자의 질량은 양성자나 중성자의 


로 매우 작으므로, 한 원자의 질량은 원자핵의 

질량과 거의 같다. 따라서 원자핵 속의 양성자 수와 중성자 수를 합친 것이 그 원자의 질량

수이다. 

- 어떤 원소 X의 원자 번호(Z)와 질량수(A)를 나타낼 때에는, 원소 기호의 왼쪽 

아래에 원자 번호를 쓰고 왼쪽 위에 질량수를 써서 나타내면 편리하다. 

1-2 원소의 기원과 동위 원소

1) 원소의 기원

- 우주는 대략 137억 년 전에 대폭발로 시작한 우주에서 우주의 나이가  초가 되기 

이전에 쿼크가 생성되었으며, 이때 가벼운 전자도 만들어 졌다. 

- 온도가 약 2조℃까지 내려가자 양성자와 중성자가 만들어졌다. 

- 우주 탄생 후 약 3분 후 우주의 온도가 더욱 내려가자, 양성자와 중성자가 충돌하여 강한 

핵력에 의해 중수소 원자핵(양성자 한 개와 중성자 한 개)이 형성되었고, 또 중수소 원자핵

이 융합하여 삼중수소 원자핵(양성자 한 개와 중성자 두 개)이 형성되었다. 그리고 중성자

와 삼중수소가 융합하여 헬륨의 원자핵이 생성되었다. 



- 온도가 다시 약 3000℃까지 내려가면 자유로이 날아다니던 전자가 수소 원자핵과 헬륨 

원자핵에 붙잡혀 수소 원자와 헬륨 원자가 생성되었다. 

- 초기 우주에서는 생명에 필요한 탄소, 산소, 질소는 생성되지 않았으며, 이런 원소들은 태

양보다 질량이 훨씬 큰 별이 탄생할 때 생성되었다. 

- 양성자 수는 같으나 중성자 수가 달라서 질량수가 다른 원소를 동위 원소라고 한다. 

- 중수소와 삼중수소는 수소와 같은 원소이고 양성자 수가 같다. 중수소는 수소와 

비교할 때 중성자 한 개, 삼중수소는 중성자 두 개를 가지고 있다. 

1-3 보어의 원자 모형

- 수소 방전관에 높은 전압을 걸어 주면 방전관에서 빛이 방출된다. 이 빛을 프리즘에 통과

시켜 분광기로 관찰해 보면 아래와 같은 선 스펙트럼을 볼 수 있다. 

- 수소 원자의 선 스펙트럼은 전자가 높은 에너지 상태에서 낮은 에너지 상태로 이동할 때 

방출되는 에너지가 불연속적이기 때문에 선 스펙트럼 역시 불연속적으로 나타난다.

- 수소 원자의 선 스펙트럼 중 가시광선 영역에서 나타나는 한 무리의 선 스펙트럼을 발머

계열이라고 한다. 자외선 영역에 나타난 것을 라이먼 계열, 적외선 영역에 나타난 것을 파

셴 계열이라고 한다. 



- 1913년 보어는 발머의 스펙트럼 연구와 플랑크의 연구등을 종합하여 다음과 

같은 가정을 제안하였다. 

1) 원자핵 주위의 전자는 무질서하게 운동하는 것이 아니라, 특정한 에너지를 

가진 원형 궤도를 따라 빠르게 원운동을 한다. 이 원형 궤도를 전자껍질이라고 

한다.

2) 전자가 같은 전자껍질을 돌고 있을 때는 에너지를 흡수하거나 방출하지 

않으나, 낮은 에너지 준위에 있는 전자가 높은 에너지 준위로 이동할 때에는 두 

에너지 준위의 차이만큼의 에너지를 흡수한다. 또한 높은 에너지 준위의 전자가 

낮은 에너지 준위로 이동할 때에는 두 에너지 준위의 차이만큼의 에너지를 

방출한다. 

- 원자핵에 제일 가까운 전자껍질을 K 전자껍질(n=1), 두 번째 껍질을 L 전자껍질(n=2), 

세 번째 껍질을 M 전자껍질(n=3), 네 번째 껍질을 N 전자껍질(n=4) 등의 기호를 사용한다. 

여기에서 n을 주양자수라고 한다. 

 



         

- 보어의 원자 모형은 수소 원자의 선 스펙트럼을 설명할 수는 있었지만, 전자가 2개 이상

의 다른 원자에는 전자의 운동을 궤도만으로 나타내는 것은 불합리하므로 적용할 수가 없었

다.

1-4 오비탈과 전자 배치

1) 보어 모형과 전자 배치

- 보어의 원자 모형에서 전자껍질에 전자가 채워질 때 바닥상태에 있는 전자는 가장 낮은 

에너지 상태의 K 전자껍질에 2개까지 채워질 수 있다. 그 다음 L 전자껍질에는 8개, 세 번

째 M 전자껍질에는 18개가 채워지며, 각 껍질에 수용되는 최대 전자 수는 개다.(전자의 



주양자수(n) 1 2 3 4

전자껍질 K L M N

최대 수용 전자 

수()
2 8 18 32

에너지가 가장 낮은 안정한 상태를 바닥상태라고 한다. 에너지를 흡수하여 높은 에너지 준

위로 올라가 있는 상태를 들뜬상태라고 한다.)

- 원자의 전자 배치에서 맨 바깥 껍질에 배치되는 전자를 원자가 전자라고 부른다. 모든 원

소에서 원자가 전자는 8개를 초과할 수 없으며, 원자가 전자는 원소의 화학적 성질을 결정

한다. 

2) 오비탈

- 1926년 슈뢰딩거는 수소 원자에서 전자의 행동을 설명하는 새로운 원자 모형을 제시하였

다. 

- 전자가 어느 순간에 어느 위치에 있는지를 정하기 어렵다. 다만 전자가 존재할 수 있는 

확률만으로 결정할 수 있을 뿐이다. 따라서 전자를 발견할 확률을 희미한 구름으로 나타내

는데, 이것을 전자구름 모형이라고 한다. 

- 슈뢰딩거는 원자핵 주위의 여러 위치에서 전자를 발견할 확률을 나타내는 데 

오비탈이라는 표현을 사용하였다. 

- 오비탈이란 전자를 발견할 확률이 높은 공간 영역으로, 전자의 분포 모양을 나타내는 

함수이다. 

- 보어의 수소 원자 모형에서 바닥상태에 있는 수소 원자의 전자는 K 껍질에 놓이게 

된다. 수소 이외의 원자에서 전자가 2개 이상일 때는 먼저 K 껍질에 전자 2개를 채운 

다음 L 껍질을 채우게 된다. 



전자껍질 주양자수 (n) 부양자수 (l) 오비탈 기호

K 1 0 s

L 2 0, 1 s, p

M 3 0, 1, 2 s, p, d

N 4 0, 1, 2, 3 s, p, d, f

- 오비탈은 전자의 에너지 준위를 나타내는 주양자수 n과 오비탈의 모양을 표시하는 부양

자수 l로 나타낸다. 부양자수 0은 s, 1은 p, 2는 d, 3은 f로 나타내며, 주양자수와 함께 1s, 

2s, 2p, 3s, 3p, 3d, 4s, 4p, 4d, 4f로 나타낸다. 

- 위의 그림과 같이 수소 원자의 오비탈은 원자핵 주위에 공 모양으로 분포되어 있으며, 전

자가 존재할 확률은 원자핵으로부터 약 0.053 nm 떨어진 곳이 가장 높다. 

- 오비탈의 수는 주양자수 n 값에 따라 정해지며, 각 에너지 준위에 존재하는 오비탈의 수

는 개다. 

- 주양자수 n=2인 L 껍질의 에너지 준위에는 =4개의 오비탈이 존재한다. 즉 공 모양의 

2s 오비탈 한 개와 방향성이 다른 2p 오비탈 3개가 존재한다. 

- 2s 오비탈의 모양은 1s 오비탈과 같은 공 모양이지만, 주양자수가 크므로 전자가 1s 

오비탈보다 더 멀리 떨어진 곳에 분포되어 있다. 



- 주양자수 n=2인 2p 오비탈은 전자가 아령 모양으로 분포되어 있으며, 

원자핵을 중심으로 x, y, z 방향으로 놓여 있다. 

3) 오비탈과 전자 배치

- 전자가 원자핵 주위에서 여러 오비탈에 안정하게 배치되려면 다음의 세 가지 규칙에 따

르게 된다. 

 (1) 쌓음의 원리

- 낮은 에너지를 갖는 오비탈부터 전자를 채워 나가는 원리를 쌓음의 원리라고 한다.

- 수소 이외의 다전자 원자에서 전자는 에너지 준위가 낮은 오비탈에서 에너지 준위가 

높아지는 순서로 채워진다. 

( 1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d < 4p ... )

 (2) 파울리의 배타 원리

- 파울리는 한 오비탈에 채워질 수 있는 최대의 전자 수는 2개까지이며, 그 이상의 

전자는 같은 오비탈에 채워질 수 없다는 사실을 밝혀내었다. 

- 한 오비탈에 2개의 전자가 채워져 쌍을 이룰 때 각 전자는 시계 방향 또는 반시계 

방향의 스핀을 가져야 한다. 

- 전자의 스핀 방향을 ↑ 또는 ↓의 수직 화살표로 나타낸다. 쌍을 이룬 전자를 포함한 

오비탈은 ↑↓로 표현한다. 

 (3) 훈트의 규칙

- 전자들이 서로 다른 오비탈을 채울 때, 서로 떨어져 있으면 전자들 사이의 반발력이 

감소하므로 더 안정하다. 따라서 에너지 준위가 같은 오비탈에 전자가 채워질 때 가능한 

한 쌍을 이루지 않도록 배치된다. 

- 전자 배치에서 짝을 짓지 않고 홀로 있는 전자를 홀전자라고 하며, 한 오비탈에서 쌍을 

이루고 있는 전자를 전자쌍이라고 한다. 



- 위의 그림의 (a), (b)는 전자의 스핀 방향이 같기 때문에 파울리 배타 원리에 위배된다. 

- 위의 그림의 (a)는 전자가 가능한 한 쌍을 이루지 않도록 배치되는 훈트의 규칙에 위배된

다. 

2. 주기적 성질

2-1 주기율

- 1789년경, 라부아지에는 당시에 알려진 33종의 원소들을 4무리로 분류하였고, 원소들을 

체계적으로 다루려는 출발점이 되었지만, 오늘날의 화학적 지식으로는 받아들일 수 없는 점

이 많다.

- 1861년 독일의 되베라이너는 세쌍 원소설을 제안하였다.

-  1863년 영국의 뉼랜즈는 그 당시에 알려진 수소 외의 16종 원소들을 원자량 순서로 배

열하였을 때 성질이 비슷한 원소가 8번째마다 나타난다는 옥타브설을 제시하였다. (칼슘까

지는 그 성질이 주기적으로 일치하였으나 그 밖의 원소를 분류할 수 없어서 인정을 받지 못

하였다. )

- 여러 가지 원소들의 원자량을 순서대로 나열하여 보면, 화학적 성질이 비슷한 원소들이 

일정한 간격을 두고 주기적으로 나타나는데, 이것을 원소의 주기율이라고 한다. 



족 1 2 13 14 15 16 17

원자가 

전자 수
1 2 3 4 5 6 7

오비탈 

전자 

배치

             

- 원소의 주기율을 기준으로 하여 원소를 배열한 표가 주기율표이다.

 

- 1869년 멘델레예프는 그 당시에 알려진 63종의 원소들의 성질을 조사하고 원자량을 

측정하여 이들 원소를 원자량 크기 순서로 나열하였고, 화학적 성질이 비슷한 원소들을 

배열한 주기율표를 발표하였다. 

- 영국의 모즐리는 원자량 순서보다는 양성자 수, 즉 원자 번호 순으로 원소를 

배열함으로써 멘델레예프의 주기율표를 더 발전시켰다. 

- 주기율표에서 세로줄을 족이라고 하고, 왼쪽에서 오른쪽으로 1족에서 18족까지 구분한다.

- 주기율표에서 가로줄을 주기라고 하고, 위에서 아래로 1주기에서 7주기까지 구분한다. 

- 주기율표에서 1, 2족과 13~18족에 해당하는 원소들은 족의 번호 끝자리 수와 원자가 전

자 수가 같고, 또한 화학적 성질이 비슷하여 주기율표에서 원소들의 규칙성을 잘 나타낸다. 

- 주기율표의 원소들은 금속 원소와 비금속 원소로 구분할 수 있다. 

- 금속 원소들은 수은을 제외하고 실온에서 고체 상태로 존재하며 전기 전도성이 좋다. 

또한 전자를 잃기 쉬워 양이온으로 되기 쉽다. 

- 비금속 원소는 실온에서 기체, 액체, 고체 상태로 존재하며 전기 전도성이 좋지 않다. 

또한 전자를 얻기 쉬워서 음이온으로 되기 쉽다. 

- 금속 원소와 비금속 원소의 경계 부분에 위치한 원소들을 준금속이라고 한다. 

- 족의 원자가 전자 수는 대개 족의 번호의 끝자리 수와 일치한다. 



 - 1족 원소인 리튬(Li), 나트륨(Na), 칼륨(K)은 알칼리 금속이라고 하고, 원자가 전자가 

모두  의 전자 배치를 한다.

 - 17족 원소인 플루오린(F), 염소(Cl), 브로민(Br), 아이오딘(I)을 할로젠이라고 하며, 

원자가 전자가 모두  의 전자 배치를 한다.

 - 18족 원소인 헬륨(He), 네온(Ne), 아르곤(Ar)은 비활성 기체라고 하며, 헬륨을 제외한 

원자가 전자의 전자 배치는  이다. 

 - 비활성 기체는 맨 바깥 전자껍질에 전자가 8개 채워져 있어서 화학적으로 안정하며, 

다른 물질과 거의 반응하지 않는다. (같은 족 원소들의 화학적 성질은 대체로 원자가 

전자에 의해서 결정된다. )

2-2 원소의 주기적 성질

- 2개 이상의 전자를 가지는 원자의 경우에는 핵과 전자 사이의 인력뿐 아니라 전자 사이

의 반발력을 고려해야 한다. 즉 가장 바깥 껍질에 있는 전자는 안쪽 전자껍질에 있는 전자

들에 의해 가려지는 효과 때문에 원래의 핵 전하량을 느낄 수 없다. 이러한 현상은 같은 전

자껍질에 있는 다른 전자들에 의해서도 나타나는데, 이러한 현상을 가려막기 효과라고 한

다. 

- 탄소(C) 원자는 L 전자껍질에 전자가 배치되어 있으나, 전자들 사이의 반발력으로 인하여 

핵에 끌어당겨지는 인력이 줄어든다. 이때의 전하를 유효 핵전하라고 한다. 

( 유효 핵전하가 크면 원자핵과 전자 사이의 인력이 크다. )

1) 원자 반지름

- 원자 반지름은 같은 종류의 원자가 결합해 있을 때 두 원자의 핵간 거리의 반이다. 

- 같은 족에서는 원자 번호가 커질수록 원자 반지름이 커진다. 이것은 원자 번호가 증가할

수록 전자껍질 수가 증가하여 핵으로부터의 거리가 멀어지기 때문이다. 



- 같은 주기에서는 원자 번호가 증가할수록 원자 반지름은 감소한다. 이것은 원자 번호가 

커질수록 원자가 전자의 유효 핵전하가 커지기 때문이다. 

2) 이온화 에너지

- 기체 상태의 원자 1몰로부터 전자 1몰을 떼어 내어 이온으로 만드는 데 필요한 최소 에

너지를 이온화 에너지라고 하며, 다음과 같이 나타낼 수 있다. 

  →
 

     ( E=이온화 에너지)

- 같은 족에서는 원자 번호가 증가할 수록 이온화 에너지는 감소한다. 이것은 원자 번호가 

증가할수록 전자껍질 수가 증가하여 원자핵과 전자 사이의 거리가 멀어지므로 인력이 감소

하기 때문이다. 

- 같은 주기에서는 원자 번호가 증가할수록 이온화 에너지는 대체로 증가한다. 이것은 원자 

번호가 증가할수록 유효 핵전하가 증가하여 원자핵과 전자 사이의 인력이 증가하기 때문이

다. 

- 기체 상태의 중성 원자 M에서 2개 이상의 전자를 순차적으로 떼어 낼 때 필요한 에너지

를 순차적 이온화 에너지라고 하며, 제일 이온화 에너지(), 제이 이온화 에너지(), 제삼 

이온화 에너지(),... 로 나타낸다. 

 - 원자에서 이온화가 진행될수록 전자 사이의 반발력은 감소하고, 원자핵과 전자 사이의 

인력은 증가하므로 순차적 이온화 에너지는 점점 증가한다.

 - 원자로부터 원자가 전자 수만큼의 전자를 떼어 내기는 비교적 쉽지만, 그 이상의 

전자를 떼어 낼 때는 이온화 에너지가 매우 커진다. 이것은 안쪽 전자껍질에 있는 전자가 

느끼는 유효 핵전하가 훨씬 커져서 그 전자를 떼어 내기 어렵기 때문이다. 따라서 어떤 

원자의 순차적 이온화 에너지 값을 해석하면 그 원자의 원자가 전자 수를 예측할 수 

있다. 



3) 전기 음성도

- 다른 종류의 원자로 구성된 화합물에서 전자쌍은 어떤 한 원자에 치우쳐 있다. 이것은 

원자들이 전자쌍을 끌어당기는 능력이 서로 다르기 때문이다. 이러한 능력을 수치로 나타낸 

값을 전기 음성도라고 한다. 

 - 염화 수소(HCl)는 수소 원자와 염소 원자가 전자쌍을 끌어당기는 능력이 서로 다르고, 

실제로 전자쌍은 염소 원자 쪽으로 치우쳐 있다. 

- 같은 족에서는 원자 번호가 증가할수록 전기 음성도는 대체로 감소한다. 이것은 원자 번

호가 증가할수록 원자 반지름이 커져서 원자핵과 전자 사이의 인력이 감소하므로 화합물 내

의 전자쌍을 끌어당기는 힘이 약해지기 때문이다.

- 같은 주기에서는 원자 번호가 증가할수록 전기 음성도는 대체로 증가한다. 이것은 원자 

번호가 증가할수록 원자 반지름은 작아지고 유효 핵전하는 커져서 원자핵과 전자 사이의 인

력이 증가하므로 화합물 내의 전자쌍을 끌어당기는 힘이 커지기 때문이다. 

4) 전자 친화도

- 기체 상태의 원자 1몰이 전자 1몰을 받아들일 때 에너지가 발생하는 데 이 에너지를 전

자 친화도라고 한다. 




