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Chapitre 1 : Structure cristalline 

 

I. Les liaisons et les forces d’interaction 

 

Les éléments chimiques constituants la matière peuvent être classés en trois 

grandes catégories : les métaux, les métalloïdes et les non-métaux. 

 
Les métaux peuvent être considérés comme un empilement d’atomes ou ions 

positifs baignant dans un gaz d’électrons libres, ils sont caractérisés par : 

- Une structure cristalline ; 

- Une bonne conductivité électrique et thermique ; 

- Une habilité à la déformation plastique ; 

- Une réflectivité de la lumière relativement élevée. 

 

Un matériau solide cristallin, comme les métaux, présente une structure 

géométrique bien définie de l’arrangement des atomes ou des groupes d’atomes le 

constituant. Contrairement, un matériau avec un arrangement non régulier ou aléatoire 

des espèces chimiques dans certains corps solides, comme les verres, est dit amorphe.  

L’arrangement des atomes dans les cristaux est assuré par quatre types de liaisons 

qui sont la liaison ionique, covalente, métallique (liaisons fortes) et de Van der Waals 

(liaison faible) 
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I. 1. La liaison ionique (métal + non-métal) 

La structure électronique des atomes est relativement stable quand la couche externe 

contient huit électrons (deux pour la première couche). Un atome comme le sodium Na qui 

contient neuf électrons peut le céder pour avoir une couche externe complète, l’atome final 

sera un ion positif Na+. Au contraire, le chlore Cl ayant sept électrons sur la dernière 

couche peur recevoir un électron pour la sature et devient un ion négatif Cl-. C’est le cas 

de la liaison ionique qui consiste en un transfert d’électrons entre atomes résultant en une 

attraction électrostatique très forte. 

 

 

 

 

 

 

 

 

I. 2. La liaison covalente (non-métal + non-métal) 

C’est la mise en commun de plusieurs électrons pour former une molécule stable. Un 

atome d’azote N contient cinq électrons sur sa dernière couche. Pour la compléter, il peut 

mettre en commun trois de ces électrons avec trois atomes d’hydrogène H qui ne 

contiennent qu’un seul électron. La molécule NH3 est donc formée par la formation de trois 

paires d’électrons.  

 

 

 

 

 

 

 

Dans ce cas, il 

n’y a pas de formation 

d’ions comme dans le cas de la liaison ionique. La forte liaison est due à l’attraction des 

paires d’électrons formés par les noyaux positifs. Ce type de liaison se rencontre dans la 

plupart des gaz moléculaires. 



3 
 

 

I. 3. La liaison métallique 

C’est la liaison qui assure la cohésion des métaux et des alliages métalliques. Cette 

liaison est assurée par la mise en commun des électrons de valence de plus de deux 

atomes formant un nuage électronique libre de se déplacer le long du métal avec une 

énergie bien définie.  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

La liaison métallique peut être considérée comme une extension de la liaison covalente 

pour un grand nombre d’atomes. 

 

I. 4. La liaison de Van der Waals (liaison faible) 

Elle est rencontrée dans les gaz neutres comme les gaz rares. Lorsque la distance 

interatomique est faible, une séparation entre les charges négatives et positive se produit 

et une faible attraction en résulte. Cette liaison se manifeste plus pour les basses 

températures quand l’agitation thermique des molécules est faible. 

 

Il existe aussi la liaison hydrogène qui est une liaison faible.  

Dans un métal, lorsque les atomes se rapprochent les uns des autres,  deux forces 

opposées influencent l’énergie interne de liaison Ei : une force attractive entre les 

électrons et les noyaux chargés positivement et une autre répulsive entre les électrons et 

aussi entre les noyaux chargés. La force attractive tend à réduire l’énergie interne alors 

que celle répulsive l’accroit. A une distance moyenne r0 entre les atomes, ces deux forces 

se neutralisent et le système se trouve à une position d’équilibre correspondant à une 

énergie interne de liaison minimale E0. 
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Si les atomes sont considérés de forme sphérique se touchant à l’équilibre, la 

distance moyenne r0 correspond alors au diamètre d des atomes.  

 

 

 

Ce diamètre augmente avec le numéro atomique Z des atomes pour le même 

groupe du tableau périodique et diminue avec la valence pour la même période. 

 

Groupe IA Groupe IIA 

Elément Z d 

(Å) 

Elément Z d (Å) 

Lithium 3 3.03 Magnésium 12 3.19 

Sodium 11 3.71 calcium 20 3.93 

Potassium 19 4.62 Strontium 38 4.30. 

Césium 55 5.24 Barium 56 4.34 
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Elément Valence d (Å) 

Potassium 1 4.62 

calcium 2 3.93 

Scandium 3 3.20 

Titane 4 2.91 

 

Si la liaison est assimilée à l’énergie électrostatique attractive entre les ions 

porteurs de charges            , les atomes sont initialement très éloignés les uns des 

autres (   ) et commencent à se rapprocher. L’énergie attractive est donnée par : 

 

       
      

 

 
 

Où               . 

 L’énergie répulsive est donnée par :  

     
 

  
 

B est une constante et n est le coefficient de Born qui dépend de la nature des ions (varie 

typiquement de 5 à 12).  

L’énergie interne de liaison est donc donnée par l’équation de Born-Landé : 

             
 

    
      

 

 
 

La constante B est calculée à la distance   en considérant  

que les forces attractive et répulsive sont égales avec une  

énergie totale minimale. 

La force de liaison est relié à l’énergie de liaison par :   
   

  
 

 

 

Notons que cette énergie est dépendante de la température. Si T augmente, le système 

sera à l’équilibre autour d’une nouvelle position  (dilatation du matériau) : 
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II. Notions de cristallographie 

Corps cristallin : corps dont les atomes (ou molécules) le constituant sont disposés de 

façon ordonnée. Un corps non cristallin est dit amorphe (disposition aléatoire des atomes). 

II. 1. Réseaux cristallins 

On peut décrire la structure d'un solide cristallin parfait par un réseau de points 

appelés sites ou nœuds dans l'espace. Chaque site du réseau représente un atome ou un 

groupe d'atomes. 

Dans l'espace, le réseau est défini par trois vecteurs de base   ⃗⃗   ⃗⃗   ⃗  . Pour décrire 

la structure d'un cristal, il faut choisir les axes d'un repère. Ces axes sont définis par des 

vecteurs unitaires      ⃗⃗⃗⃗  ⃗    ⃗⃗⃗⃗  ⃗    ⃗⃗⃗⃗  ⃗  . Ensuite, il faut identifier une maille ou cellule élémentaire 

décrite par les vecteurs de base   ⃗⃗   ⃗⃗   ⃗   qui sont exprimés en fonction de     ⃗⃗⃗⃗  ⃗    ⃗⃗⃗⃗  ⃗    ⃗⃗⃗⃗  ⃗  . 

On appelle maille élémentaire ou primitive une maille ayant un volume minimal. Les 

vecteurs de base sont alors dits primitifs. 

II. 2. Réseaux de Bravais 

On appelle réseau de Bravais un réseau dont tous les sites ont le même 

environnement. Ces réseaux sont décrits par trois angles α, β et γ formés par 

( ⃗⃗   ⃗ )   ⃗⃗   ⃗       ⃗⃗   ⃗⃗  , respectivement.  
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Les quatorze réseaux de Bravais (1848) sont donnés dans le tableau suivant 

appartenant aux sept systèmes cristallins (type de réseau). 

 

II.3. Plans cristallographiques, Indices de Miller 

Soit un cristal définit par des vecteurs de base   ⃗⃗   ⃗⃗   ⃗  . L’orientation des plans 

cristallographiques par rapport à ces axes est décrite par trois entiers (hkl) appelés 

indices de Miller. Ils sont déterminés de la manière suivante : 

- On cherche les points d’intersection (x,y,z) du plan avec les axes    ⃗⃗   ⃗⃗   ⃗  . 
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- On calcule leurs inverses et leurs dénominateur commun A le plus petit en 

écrivant  
 

 
 

 

 
   

 

 
 

 

 
   

 

 
 

 

 
  

(hkl) sont alors obtenus de ces relations. 

Exemples : 

 

Remarques : 

- Si le plan est parallèle à un axe, l’indice de Miller correspondant est égal à zéro. 

- Si le point d’intersection avec un axe est négatif, l’indice de Miller correspondant 

est noté avec une barre en dessus (Exemple :    ̅  ). 

II.4. Direction cristallographiques 

Une direction cristallographique est notée par         [   ].          sont les plus 

petits nombres entiers proportionnels aux vecteurs de base correspondants aux points 

d’intersection avec les axes.  
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Exemples : 

 

De même que les indices de Miller, si le point d’intersection avec un axe est négatif, ce 

point est noté avec une barre en dessus. 

Une direction [   ] est perpendiculaire au plan d’indices de Miller      . 

II.5. Compacité 

C’est le rapport entre le volume des atomes et le volume de la maille. Elle est calculée en 

assimilant les atomes à des sphères se touchant sans se déformer. 

   

 

 


