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Vorwort

Dieses Buch ist eine vollständig neu bearbeitete Auflage des Lehrbuchs „Aquatische 
Chemie“, das ursprünglich für den Unterricht im Departement Umweltwissenschaften der 
ETH Zürich entwickelt wurde. Es behandelt die Grundlagen der aquatischen Chemie, der 
Chemie wässriger Lösungen und ihrer Anwendung auf die natürlichen Gewässer und auf 
andere aquatische Systeme. Es ist sowohl für Studierende der Umweltwissenschaften und 
verwandter Gebiete wie der Hydrologie, Limnologie, Hydrobiologie, Ökologie und Geo-
chemie wie auch für Berufsleute in der Praxis des Wassermanagements und der Wasser-
technologie nützlich. Das Buch setzt nur grundlegende Kenntnisse der Chemie voraus, wie 
sie etwa einer Einführungsvorlesung in allgemeiner Chemie entsprechen.  

Die aquatische Chemie baut auf den Grundlagen der Lösungschemie auf und wendet diese 
auf die Bedingungen natürlicher aquatischer Systeme an. Säure-Base-Reaktionen, Fällung 
und Auflösung fester Phasen, Koordinationsreaktionen, Redoxreaktionen sowie Reaktionen 
an Grenzflächen sind die wichtigsten Reaktionstypen, die eingehend aufgrund der thermo-
dynamischen Gleichgewichte und der kinetischen Gesetzmässigkeiten behandelt werden. 
Daraus ergeben sich die Voraussetzungen zum Verständnis der Zusammensetzung von Seen, 
Flüssen, Grundwasser, Sedimenten und der chemischen Prozesse in diesen natürlichen 
Systemen sowie in technischen Systemen der Abwasserreinigung und der Trinkwasserauf-
bereitung. Die chemischen Reaktionen sind in den aquatischen Systemen mit den bio-
logischen Prozessen gekoppelt, worauf in verschiedenen Kapiteln eingegangen wird.  

Seit den ersten Auflagen dieses Buchs hat sich das Gebiet der aquatischen Chemie stark ent-
wickelt. In dieser neuen Auflage wurden alle Kapitel unter dem Gesichtspunkt neuer Ent-
wicklungen revidiert. Neue Abschnitte sind vor allem in den Kapiteln 6 (Metallionen in 
wässriger Lösung), 8 (Redoxprozesse), 9 (Grenzflächenchemie) und 11 (Biogeochemische 
Kreisläufe einiger Elemente) zu finden. Das neue Kapitel 12 behandelt die Anwendungen auf 
die aquatischen Systeme See, Fliessgewässer und Grundwasser und stellt eine Brücke von 
den theoretischen Grundlagen zur Praxis von analytischen Wasseruntersuchungen her. Das 
Verhalten synthetischer organischer Verbindungen in den aquatischen Systemen wird hier 
allerdings ausgeklammert, weil dieses Thema, obwohl von grosser Wichtigkeit, den Rahmen 
dieses Buchs sprengen würde. Zu diesem Thema wird auf andere umfangreiche Lehrbücher 
verwiesen.  

Die Übungen am Schluss jedes Kapitels sollen zu einem vertieften Verständnis des Stoffs 
beitragen. Die Übungslösungen (nur numerische Resultate) am Schluss des Buchs dienen zur 
Selbstkontrolle.  
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Die weiterführende Literatur zu jedem Kapitel enthält Hinweise auf wichtige Bücher und 
Literaturreferenzen zu den jeweiligen Themen. Die Literaturreferenzen im Text, obwohl um-
fangreicher als in früheren Auflagen, weisen nur exemplarisch auf einige wichtige Arbeiten 
oder auf Arbeiten, aus denen die Beispiele bezogen wurden, und sind keineswegs eine um-
fassende Darstellung der Literatur auf diesem Gebiet.  

Diese neue Auflage sowie die früheren Auflagen wurden wesentlich durch das grundlegende 
Werk „Aquatic chemistry: an introduction emphasizing chemical equilibria in natural 
waters“, W. Stumm und J. J. Morgan, 3rd edition 1996 (Wiley-Interscience), beeinflusst. 
Leider ist Werner Stumm 1999 verstorben. Ein grosser Teil dieses Buchs ist aber nach wie 
vor seinem Beitrag zu verdanken.  

Wie in früheren Auflagen erwähnt, sind viele Ideen anderer Kollegen aus diesem Gebiet ein-
geflossen, insbesondere sollen hier James J. Morgan, François M. M. Morel, Jürg Hoigné, 
Charles O’Melia und Barbara Sulzberger genannt werden. Für die vorliegende Auflage 
möchte ich Adrian Ammann, Renata Behra, Philippe Behra, Silvio Canonica, Renata Hari, 
Stephan Hug, Bernd Nowack, Niksa Odzak, Flavio Piccapietra, Irène Schwyzer und 
Theodora Stewart für Diskussionen und für das kritische Durchlesen der Kapitel und 
Übungen danken. Viele Doktorandinnen und Doktoranden an der Eawag und Studierende an 
der ETH haben durch ihre Fragen und kritischen Bemerkungen zur Verbesserung bei-
getragen. Renata Hari hat zum Kapitel 12 Auswertungen  und Abbildungen zu den Fliess-
gewässern beigesteuert. Aus der französischen Version dieses Buchs („Chimie des milieux 
aquatiques“, L. Sigg, P. Behra, W. Stumm, 4. Auflage 2006, Dunod) wurden Ideen und 
Revisionen in die neue Auflage übernommen, wofür ich Philippe Behra danke. Lydia 
Zweifel hat mit grosser Sorgfalt die grafischen Darstellungen erstellt.  

Eawag, Dübendorf, März 2011                                                                                  Laura Sigg  
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