
1.

Чтобы составить схему элемента, нужно сначала выяснить, где и какими будут катодный и анодный процессы. Для этого определяем электродные потенциалы. Если бы в задаче были стандартные условия, то можно было бы использовать только стандартные электродные потенциалы Е°. Но условия нестандартные, поэтому используем уравнение Нернста для вычисления реальных электродных потенциалов:

Е = Е°+ (RT/nF) ln([ox]/[red]),

где Е° - стандартный потенциал, R- универсальная газовая постоянная (R = 8,31 Дж/(К*моль)), T – абсолютная температура (в К), F – Постоянная Фарадея (96500 Кл/моль), n – число электронов, участвующих в реакции, ln – натуральный логарифм (по основание e), [ox], [red] – концентрации окисленной и восстановленной форм.
Учитывая значения постоянных, принимая Т=298 К (25°С) и переходя от натуральных логарифмов к десятичным, получаем:

Е = Е°+ (0,059/n) lg([ox]/[red])
Чистые металлы - это отдельная фаза постоянного состава, поэтому их концентрация в уравнении Нернста не фигурирует:

Е(Men+/Me) = Е°(Men+/Me) + (0,059/n) lg [Men+]
Cu2+ + 2e- → Cu

[Cu2+] = 0,2 моль/л
Е°= +0,34 В 

Е = Е° + (0,059/n) lg [Men+] = 0,34 + (0,059/2) lg [Cu2+] =

0,34 + (0,059/2) lg 0,2 = 0,34 - 0,02 = 0,32 В

Ni2+ +2е- → Ni 

[Ni2+] = 0,5 моль/л
Е° = –0,25 В 

Е = Е° + (0,059/n) lg [Men+] = -0,25 + (0,059/2) lg [Ni2+] =

-0,25 + (0,059/2) lg 0,5 = -0,25 - 0,01 = -0,26 В
E(Cu2+/Cu) > E(Ni2+/Ni), значит, при замыкании цепи катионы меди Cu2+ будут восстанавливаться (катодная полуреакция), а металлический никель Ni будет окисляться (анодная полуреакция). 

Уравнения электродных процессов:

На аноде Ni → Ni2+ +2е- 
На катоде  Cu2+ + 2e- → Cu
Суммарное ионное уравнение:
Ni + Cu2+ → Ni2+ + Cu
Схема элемента

(Анод) Ni | Ni2+(0,2 M) || Cu2+ (0,5 M) | Cu (Катод)

(Вертикальная линия | обозначает границу раздела фаз (твердой и жидкой), а двойная вертикальная линия || - солевой мостик. Электрод, на котором происходит окисление, называется анодом; электрод, на котором происходит восстановление, называется катодом. Гальванический элемент принято записывать так, чтобы анод находился слева)

ЭДС (Δφ) гальванического элемента - разность потенциалов катода и анода: 
Δφ = Eк – Еа = E(Cu2+/Cu) - E(Ni2+/Ni) = 0,32–(-0,26) = 0,32+0,26 = 0,58 В


2.
Термодинамическими расчетами подтвердите возможность или невозможность электрохимической коррозии хрома при стандартных условиях по реакции, предварительно уравняв ее:
Cr + O2 + Н2О → Сr(ОН)2.
Рассчитайте ЭДС коррозионного гальванического элемента. Приведите уравнения анодной и катодной реакций и схему гальванического элемента

Решение:
2 Cr (к) + O2(г) + 2 Н2О(ж) → 2Cr(ОН)2(к)

Чтобы узнать, возможно ли самопроизвольное течение реакции, вычислим изменение свободной энергии  ΔG°. Для этого из суммы изменений свободной энергии образования веществ - продуктов  вычтем сумму изменений свободной энергии образования веществ-реагентов:

ΔG° реакции = Σ ΔG°ƒ продуктов – ΣΔG°ƒ реагентов 
(с учетом стехиометрических коэффициентов).
О2(г) и Cr(к) - простые вещества, для которых ΔG°ƒ=0.
Из справочника 
ΔGºƒ Cr(ОН)2(к) = -587,8 кДж/моль

ΔGºƒ Н2О(ж) = -237,2 кДж/моль

ΔGº = 2ΔGº Cr(ОН)2(к) – 2ΔGº Н2О(ж) = 2∙(–587,8)–2∙(–237,2) = 
= –701,2 кДж/моль.  
ΔGº < 0, т.е. коррозия термодинамически возможна (однако вследствие пассивации в нейтральной среде хром практически не корродирует).
Поскольку реакция идет самопроизвольно слева направо, то хром Cr окисляется (анодная полуреакция), а кислород O2 восстанавливается (катодная полуреакция)

Уравнения электродных процессов:

На аноде: Cr → Cr2+ + 2е-                          | 2
Фактически:  Cr + 2 OH- → Cr(OH)2 + 2е-
На катоде: О2 + 2Н2О + 4е- → 4ОН-          | 1

2 Cr + O2 + 2 Н2О → 2Cr(ОН)2

В реакции от восстановителя к окислителю переносится 4 электрона (n=4)
ЭДС Δφº=–ΔGº/nF = -701 200 / (4 ∙ 96 500) = 1,82 В    (кДж перевели в Дж, чтобы получить ответ в вольтах)
Схема возникающего гальванического элемента:
(Анод) Cr (кр.) | Cr2+ || Н2О (рН=7), О2| примесные центры (кр.) (Катод)

