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Modéliser la corrosion  
et la protection contre la corrosion
Ed Fontes et Bertil Nistad – COMSOL, Inc.

Presque toutes les structures construites par l’homme utilisent des métaux, souvent 
non nobles et sensibles à la corrosion. Le coût mondial des dommages liés à la corrosion 
est estimé à 2,5 billions de dollars. Une protection adéquate contre la corrosion 
permettrait d’économiser de 15 à 55 % du coût de ces dommages (réf. 1). Il est donc 
financièrement justifié de mieux comprendre la corrosion et comment s’en protéger.

La modélisation et la simulation sont 
des outils très efficaces pour com-
prendre la corrosion et les mé-
thodes de protection contre ce 

phénomène. Un modèle fidèle à la réali-
té, fondé sur les propriétés thermodyna-
miques et cinétiques d’un système, peut 
non seulement servir à comprendre, mais 
aussi à prédire le phénomène et être vec-
teur d’innovation.
Cet article décrit la théorie sous-jacente 
aux modèles qui décrivent la corrosion et 
la protection contre la corrosion. Il montre 
également comment ces modèles sont uti-
lisés pour comprendre, innover et optimi-
ser les dispositifs et procédés afin de limi-
ter la corrosion.

Thermodynamique, cinétique 
et phénomènes de transport
La base de la modélisation des proces-
sus de corrosion provient de la théorie 
des réactions chimiques hétérogènes. 
Les réactions de surface où se produit la 
corrosion impliquent une réaction d’oxy-
do-réduction lorsqu’une structure métal-
lique est en contact avec un électrolyte. 
L’oxydation et la réduction se produisent à 
deux endroits différents de la surface, ap-
pelés sites, et le transport des électrons 
du site d’oxydation au site de réduction 

s’effectue par conduction électronique 
dans la structure métallique. Le circuit est 
fermé par les réactions électrochimiques 
et le transport du courant par conduction 
ionique dans l’électrolyte. (Cf. Figure 1)
Les réactions d’oxydation ont lieu sur les 
sites anodiques vers lesquels migrent 
les anions de l’électrolyte. Les réactions 
de réduction ont lieu sur les sites catho-
diques vers lesquels migrent les cations 
de l’électrolyte.

Thermodynamique et cinétiques
La dissolution du métal est une réaction 
d’oxydation (anodique) courante dans les 
processus de corrosion, tandis que les ré-
actions de réduction (cathodique) corres-
pondent très souvent à un dégagement 
d’hydrogène.

Les taux de réactions anodiques et catho-
diques sont déterminés par la loi d’Arrhe-
nius qui stipule que la vitesse d’une ré-
action dépend de façon exponentielle de 
l’énergie d’activation. Ici, l’énergie d’ac-
tivation est influencée par le potentiel 
électrique, puisque des espèces chargées 

Figure 1. Cellule galvanique dans laquelle le métal 1 joue le rôle de cathode et le métal 2, celui d’anode. Le circuit est 
fermé par la présence d’un électrolyte qui recouvre les deux surfaces métalliques.
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sont impliquées. En combinant la loi de 
Faraday et les équations d’Arrhenius, on 
obtient l’équation de Butler-Volmer pour 
les réactions électrochimiques.
L’équation de Butler-Volmer donne la den-
sité de courant due à une réaction élec-
trochimique, qui est proportionnelle à la 
vitesse de réaction, en fonction du poten-
tiel électrochimique à la surface du site 
(Réf  2). L’équation de Butler-Volmer peut 
décrire, par exemple, la réaction d’évolu-
tion de l’hydrogène :

Dans l’équation, iH2 la densité de courant 
est perpendiculaire à la surface du mé-
tal. La densité de courant d’échange, i0,H2, 
représente la quantité de densité de cou-
rants anodique et cathodique à l’équilibre, 
elle est équivalente à la constante de vi-
tesse de la réaction. La concentration adi-
mensionnée de l’ion hydroxyde est expri-
mée ci-dessous :

et représente la concentration d’ions hy-
droxyde à la surface du métal divisée par 
cette concentration à l’équilibre. La pres-
sion partielle d’hydrogène adimensionnée 
correspondante est égale à :

La constante de Faraday est notée F, R re-
présente la constante des gaz, T la tempé-
rature et η le surpotentiel de réaction. Le 
surpotentiel de réaction est défini par la 
formule suivante :

ϕs représente le potentiel électrique à la 
surface du métal, ϕ1 le potentiel de l’élec-
trolyte et Eeq le potentiel d’équilibre de 
l’électrode.

Si l’on considère une surface métallique 
composée de deux métaux différents en 
contact électronique avec le même élec-
trolyte, les sites de surface, ayant une af-
finité électronique plus élevée, présentent 
un potentiel électrochimique plus élevé à 
l’équilibre, Ecorr, que les sites de surface 
ayant une affinité électronique plus faible. 
Comme les sites de surface sont en contact 

Figure 2. Expression de Butler-Volmer pour la réaction à la surface du métal le moins noble, en bleu, et à la surface  
du métal le plus noble, en rouge.

Figure 3. Diagramme d’Evans pour deux réactions à l’électrode en l’absence de pertes ohmiques et de transport de 
masse.
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électronique avec le même électrolyte, 
nous obtenons une cellule galvanique 
avec un potentiel mixte de courant net 
nul, également appelé potentiel de corro-
sion Ecorr, d’après le graphique ci-dessous 
pour des sites anodiques et cathodiques 
très proches l’un de l’autre. Nous pouvons 
voir ici que la surface avec l’affinité élec-
tronique la plus faible agit comme anode, 
ce qui par définition correspond à une 
densité de courant de transfert de charge 
positive à la surface, tandis que la surface 
avec l’affinité électronique la plus élevée 
agit comme cathode, ce qui par définition 
correspond à une densité de courant né-
gative. La valeur absolue de la densité de 
courant pour les réactions anodiques et 
cathodiques correspondant à une densité 
de courant nette nulle est appelée courant 
de corrosion icorr. (Cf. Figure 2).
Ce phénomène peut également être vi-
sualisé dans un diagramme dit d’Evans, 
où le potentiel électrochimique est re-
présenté en fonction du logarithme de la 
valeur absolue de la densité de courant. 
(Cf. Figure 3).

En présence de limitation par le trans-
fert de masse, les pertes de transfert de 
masse ralentissent la vitesse de la réac-
tion. La densité de courant à des valeurs 
élevées cesse d’augmenter de manière 
exponentielle et s’approche de manière 
asymptotique d’une valeur constante ap-
pelée densité de courant limitant. C’est ce 
que l’on observe dans la zone cathodique 
(négative) pour la réduction de l’oxygène 
(en rouge) dans la figure 4.
Le diagramme d’Evans ci-dessous corres-
pond à la réduction de l’oxygène limitée 
par le transport et à la dissolution ano-
dique du métal (Réf 3). (Cf. Figure 5).

Figure 4. La réduction de l’oxygène (en rouge) est limitée par le transport de masse dans un large intervalle de 
potentiels. Le courant absolu n’augmente que pour les potentiels négatifs lorsque le dégagement d’hydrogène démarre.

Figure 5. Le diagramme d’Evans du courant limitant de réduction de l’oxygène correspondant au tracé de la figure 4.
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Phénomènes de transport 
et mise en équations
Le potentiel électronique et le potentiel de 
l’électrolyte peuvent varier dans l’espace 
et dans le temps, de même que la compo-
sition de l’électrolyte. Un modèle fidèle de 
corrosion doit être capable de décrire la 
composition de l’électrolyte ainsi que la 
distribution du potentiel dans le métal et 
l’électrolyte. De tels modèles doivent tenir 
compte du flux d’ions chargés dans l’élec-
trolyte, du bilan de matière de toutes les 
espèces dans l’électrolyte et de la condi-
tion d’électroneutralité dans l’électrolyte.
Les équations qui décrivent le transport 
des ions chargés dans un électrolyte sont 
les équations de Nernst-Planck. Le flux 
d’un ion chargé (i-ième espèce), Ni, se 
compose de contributions provenant de 
la diffusion, de la migration et de l’advec-
tion.

Les équations régissant le modèle dans 
le domaine de l’électrolyte sont les sui-
vantes :
Bilans de matière pour les espèces 1 à n-1 :

Le flux est donné par l’équation de Nernst-
Planck :

Ri représente une réaction homogène 
dans l’électrolyte, Di le coefficient de dif-
fusion de l’espèce i, zi la charge de l’ion  
i, um,i la mobilité, et u le vecteur vitesse de 
l’écoulement de l’électrolyte.
L’équation de conservation de la charge 
dans l’électrolyte il :

La densité de courant dans l’électro-
lyte est donnée par la somme des flux de 
toutes les charges dans l’électrolyte, ce 
qui, en combinaison avec la loi de Faraday, 
donne :

L’équation de Poisson :

ϵ· désigne la permittivité. Pour la plupart 
des électrolytes (à l’exception des électro-
lytes très dilués), cette équation est ap-
proximée par la condition d’électroneu-
tralité :

Pour le potentiel électronique dans la 
structure métallique, nous pouvons uti-
liser l’équation de conservation de la 
charge en combinaison avec la loi d’Ohm.
Conservation de la charge dans le métal :

Avec

κs représente la conductivité électrique du 
métal.
L’équation de Butler-Volmer, mentionnée 
précédemment, est utilisée comme condi-
tion aux limites des domaines présents 
des deux côtés de l’interface métal-élec-
trolyte. Par exemple, si un ion i participe à 
une réaction électrochimique à la surface, 
alors sa condition aux limites est définie 
par le fait que le flux aux frontières doit 
correspondre au taux de réaction par uni-
té de surface :

n désigne le vecteur normal à la surface du 
métal, si le coefficient stœchiométrique 
de l’espèce i dans la réaction de transfert 
de charge, n le nombre d’électrons et iBV 
est l’expression de Butler-Volmer pour la 
réaction électrochimique dans laquelle 
l’ion i est impliqué. Il convient de noter 
qu’il peut s’agir d’une somme de réac-
tions. Les conditions aux limites corres-
pondantes à la conservation de la charge 
sont les suivantes :

ici également, l’expression de Butler-
Volmer, iBV, peut être une somme d’ex-
pressions pour plusieurs réactions. De 
manière analogue, la condition aux limites 
pour la conservation de la charge dans le 
métal est obtenue par l’expression sui-
vante :

Dans un électrolyte parfaitement mélan-
gé, le vecteur densité de courant est expri-
mé par l’équation suivante :

Le deuxième terme à droite de l’équa-
tion ci-dessus contient la condition d’élec-

troneutralité comme facteur qui est égal 
à zéro. Le facteur entre parenthèses dans 
le premier terme du côté droit de l’équa-
tion ci-dessus est égal à la conductivité de 
l’électrolyte, Kl. On obtient ainsi l’expres-
sion suivante pour la densité de courant 
dans des électrolytes parfaitement mé-
langés :

Corrosion galvanique
Comme indiqué ci-dessus, deux métaux 
ayant une affinité électronique différente, 
en contact électronique et en contact avec 
le même électrolyte, forment une cellule 
galvanique. Ce problème se pose lors du 
soudage de différents métaux dans l’in-
dustrie automobile et dans la construc-
tion navale. À proximité de la zone de 
contact entre les deux métaux, le métal le 
moins noble est dissous par anodisation 
dans le processus galvanique. De telles 
structures doivent être protégées, par 
exemple, en utilisant des revêtements qui 
empêchent le contact direct des surfaces 
métalliques avec l’eau contenant des ions 
( l’électrolyte).

La figure 6 montre les lignes de courant 
et les courbes isopotentielles pour un 
modèle de corrosion galvanique. Le mo-
dèle est résolu avec un maillage mobile, 
où la dissolution de l’anode est prise en 
compte. Le graphique ci-dessous montre 
comment la surface initialement plate du 
métal moins noble est consommée par 
la dissolution anodique après 72  heures. 
L’utilisation du cuivre dans l’industrie 
électronique avec d’autres métaux moins 
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nobles, par exemple, les métaux de sou-
dure, est un exemple de corrosion galva-
nique en milieu humide. Lorsque l’eau se 
condense sur des surfaces non protégées 
et que les ions sont lentement dissous 
pour former un électrolyte, des cellules 
galvaniques se forment facilement.
Corrosion caverneuse

La corrosion peut également être due 
à des variations dans la composition de 
l’électrolyte. Par exemple, dans le cas de 
la corrosion caverneuse, l’embouchure 
de la crevasse a un potentiel électro-
chimique plus élevé que le fond de la cre-
vasse, en raison de l’activité plus élevée 
de  l’oxygène.

Ce processus commence par de petites 
variations de concentrations à la surface 
du métal qui font que certaines parties 
agissent comme des anodes et d’autres 
comme des cathodes, ce qui correspond 
à de la corrosion généralisée (voir ci-des-
sous). La réaction cathodique de réduc-
tion de l’oxygène consomme de l’oxygène 
sur l’ensemble de la crevasse, mais cela 
conduit finalement à un appauvrissement 
en oxygène au fond de la crevasse, où le 
transport d’oxygène est limité. À ce stade, 
le processus de corrosion s’accélère, car 
le fond de la crevasse présente un faible 
potentiel électrochimique en raison de la 
faible activité de l’oxygène par rapport à 
l’embouchure. Lorsque cela se produit, le 
fond de la crevasse est fortement polari-
sé anodiquement et la dissolution du mé-
tal a lieu tandis que l’embouchure de la 
crevasse fonctionne comme une cathode, 
avec la réduction de l’oxygène comme ré-
action cathodique.
Le graphique ci-dessous montre les distri-
butions de concentration des produits de 
corrosion et d’autres ions dans une cre-
vasse où se produit la corrosion du fer 
dans une solution d’acide acétique (acé-
tate de sodium). La solution des équa-
tions du modèle reproduit les résultats de 
Walton (Réf 4). (Cf. Figure 7)

Corrosion par piqûres
Les gouttelettes à la surface d’un métal 
peuvent provoquer une cellule de concen-
tration similaire à la corrosion caver-
neuse. Une corrosion uniforme consomme 
de l’oxygène à la surface de métal recou-
verte par la gouttelette de liquide. Cela 
provoque un appauvrissement en oxygène 
au milieu de la gouttelette, tandis que les 
bords de la gouttelette ayant une épais-
seur plus fine limitent moins le transport 
d’oxygène. Les bords de la gouttelette 

Figure 6. Courbes de densité de courant et d’isopotentiel dans l’électrolyte d’une cellule galvanique. Après 72 heures,  
le métal le moins noble a été corrodé par dissolution anodique.

Figure 7. Concentrations des ions et des complexes en fonction de la profondeur d’une crevasse.

Figure 8. La corrosion peut commencer par une réduction uniforme de l’oxygène et une dissolution du fer qui finissent 
par créer un gradient d’oxygène à la surface. Il en résulte une surface cathodique et une surface anodique, c’est-à-dire 
que les réactions ne sont plus uniformément réparties.

Corrosion
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Figure 9. Résultats d’une simulation de corrosion à l’aide d’un maillage mobile. La surface initialement plane devient 
légèrement rugueuse après 60 heures de contact avec un électrolyte.

Figure 10. Potentiel d’électrode à la surface d’un busbar soumis à l’air humide. La simulation donne la vitesse 
de corrosion des différents métaux : Cuivre (pièce supérieure), zinc (boulon) et aluminium (pièce inférieure).

Figure 11. Lignes de courant dans l’eau de mer autour d’une anode à courant imposé, protégeant l’hélice d’un grand 
cargo. Les parties intérieures des pales de l’hélice sont légèrement moins protégées que le reste de la structure.

commencent alors à agir comme une ca-
thode tandis que la surface sous le milieu 
de la gouttelette agit comme une anode.
Une petite fosse peut se former au mi-
lieu de la gouttelette. Une fois cette fosse 
formée, l’humidité reste présente même 
lorsque la gouttelette sur la surface a sé-
ché. Le processus de corrosion devient 
alors très similaire à la corrosion caver-
neuse. L’embouchure de la fosse agit 
comme une cathode, en raison de l’accès 
à l’oxygène, tandis que le fond de la fosse 
agit comme une anode, dissolvant le mé-
tal et aggravant le processus de corrosion.
(Cf. Figure 8)

Corrosion uniforme 
ou généralisée
Une surface métallique est constituée de 
grains et de joints de grains de composi-
tion variable qui peuvent présenter des 
affinités électroniques différentes. Cela 
conduit à la formation de cellules galva-
niques microscopiques lorsque la sur-
face du métal est recouverte d’un élec-
trolyte. Ce type de corrosion est localisé 
à l’échelle microscopique, mais à l’œil nu, 
il ressemble à une corrosion uniforme en 
surface. La figure ci-dessous montre com-
ment les cristallites d’un métal moins 
noble sont dissous par les cristallites d’un 
métal plus noble. La surface est initiale-
ment parfaitement plane alors qu’après 
60 heures de contact avec un électrolyte, 
le processus de corrosion a rendu la sur-
face rugueuse. (Cf. Figure 9 & 10)

La corrosion atmosphérique est un 
exemple de corrosion uniforme. Elle 
constitue un problème important dans les 
environnements humides, car la surface 
du métal est souvent recouverte d’un film 
liquide. Les structures métalliques situées 
dans les zones côtières sont également 
soumises à un brouillard contenant des 
ions chlorure qui accélèrent la corrosion.

Protection cathodique
La méthode la plus courante pour proté-
ger activement une surface métallique 
consiste à la polariser de manière catho-
dique. Le potentiel de la surface est abais-
sé à un point tel que la réduction de l’oxy-
gène est la seule réaction (ou du moins la 
principale réaction) qui se produit sur la 
surface cathodique. La réduction de l’oxy-
gène crée un milieu alcalin à la surface 
protégée et une couche calcaire peut se 
former.
Il existe en principe deux procédés diffé-
rents de protection cathodique : la pro-
tection cathodique avec anodes sacrifi-
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Figure 12. Potentiel de l’électrolyte vs électrode de référence Ag/AgCl près de la surface de l’acier, un an après 
l’installation d’une plateforme pétrolière.

Figure 13. Dépôts d’espèces en unité de concentration relative un an après l’installation d’une plateforme pétrolière. 
Les dépôts d’espèces affectent la distribution de courant en raison d’une diminution de la diffusion d’oxygène à travers 
la couche, ce qui réduit la quantité de courant circulant à travers la surface.

cielles (SACP) et la protection cathodique 
par courant imposé (ICCP). (Cf. Figure 11)
La modélisation de la protection catho-
dique est effectuée dans le but de posi-
tionner les anodes de sorte que toute la 
surface métallique à protéger se retrouve 
dans l’intervalle de potentiel de réduction 
de l’oxygène. Si le critère de protection 
ne peut être respecté, les anodes doivent 
être repositionnées. Les risques de varia-
tions importantes du potentiel électro-
chimique sont doubles : la surface peut 
être excessivement polarisée cathodique-
ment, ce qui entraîne un dégagement in-
désirable d’hydrogène ou alors la surface 
n’est pas protégée, ce qui accélère la cor-
rosion. Le dégagement d’hydrogène peut, 
entre autres, entraîner une fragilisation 
par l’hydrogène des structures en acier.
Lorsqu’un objet est immergé dans l’eau de 
mer sous protection cathodique, un mé-
canisme de réaction assez complexe pro-
voque des dépôts calcaires. Ces dépôts 
agissent comme un film protecteur, rédui-
sant le transport d’oxygène vers la sur-
face métallique nue, et réduisant donc la 
quantité de courant pour les réactions ca-
thodiques. En tenant compte de ce phé-
nomène, il est possible d’obtenir un mo-
dèle plus précis pour la durée de vie de 
la structure. Un modèle rigoureux du mé-
canisme de réaction complet serait trop 
complexe pour une structure sous-ma-
rine à grande échelle, mais en adaptant 
les mesures à un modèle plus simple re-
présentant la précipitation des dépôts cal-
caires, on peut obtenir des résultats ra-
pides et réalistes.
( Cf. Figure 12, 13 et 14)
La protection cathodique par courant im-
posé est similaire à l’utilisation d’anodes 
sacrificielles, mais la protection s’effectue 
par application d’un courant continu via 
une alimentation électrique externe. Les 
anodes peuvent être placées plus loin de 
la surface métallique que sans courant im-
posé, ce qui donne une plus grande liber-
té dans le placement des anodes. D’autres 
effets tels que la consommation d’énergie 
et la surprotection peuvent devenir plus 
importants lors de l’utilisation de la pro-
tection cathodique par courant imposé.
L’ICCP peut également poser des pro-
blèmes liés aux effets bipolaires et aux 
courants vagabonds. Par exemple, un ba-
teau ancré à proximité d’une structure 
protégée peut agir comme une électrode 
bipolaire et donc corroder et interférer 
avec le système ICCP. Ainsi, la liberté de 
fonctionnement et la flexibilité de l’ICCP 
introduisent également certaines difficul-
tés dans la mesure où d’autres structures 
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Figure 14. Un parc éolien offshore dont certaines parties de la structure sont situées sous la surface de la mer, 
protégées contre la corrosion par ICCP.

Figure 15. Un bateau ancré à proximité d’une plateforme pétrolière est soumis aux courants des anodes cylindriques qui 
protègent la structure de la plateforme contre la corrosion. Le bateau agit comme une électrode bipolaire, où les parties 
de la coque proches de la plateforme pétrolière peuvent subir une corrosion anodique. Les lignes de courant noires 
indiquent les courants en sortie des anodes ICCP, et les lignes de courant grises indiquent les courants se dirigeant vers 
la structure de la plate-forme.

métalliques situées à proximité du sys-
tème protégé peuvent absorber une par-
tie du courant, ce qui provoque des effets 
de courant vagabond. ( Cf. Figure 15)

Conclusion
La modélisation et la simulation à par-
tir de modèles fidèles 1D, 2D et 3D contri-
buent à la compréhension des processus 
de corrosion et de protection contre la 
corrosion. Une meilleure compréhension 

permettant in fine d’appuyer la concep-
tion de dispositifs et de systèmes de pro-
tection afin d’atténuer l’impact du phéno-
mène. Les avantages de la modélisation et 
de la simulation résident dans le fait que 
la compréhension, la conception et l’op-
timisation sont réalisées à moindre coût, 
réduisant également les risques de répa-
rations coûteuses, en comparaison à des 
modèles purement empiriques ou à des 
modèles 0D simplifiés. n
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La modélisation et  

la simulation à partir 

de modèles fidèles 1D, 

2D et 3D contribuent  

à la compréhension  

des processus de 

corrosion et de 

protection contre 

la corrosion. 

Une meilleure 

compréhension 

permettant  

in fine d’appuyer 

la conception de 

dispositifs et de 

systèmes de protection 

afin d’atténuer l’impact 

du phénomène.


