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1.1. Economía del hidrógeno 

 La disponibilidad de combustibles fósiles es incierta para un consumo a largo 

plazo. Si a esto se une el probable efecto en el cambio climático de las emisiones de 

gases de efecto invernadero como el CO2, como consecuencia del empleo de estos 

combustibles fósiles, una nueva economía sostenible energética se hace necesaria. El 

hidrógeno ha sido considerado ampliamente como posible vector energético para el 

futuro. La gran ventaja del empleo de este combustible es su gran eficiencia en la 

conversión a energía eléctrica mediante el empleo de celdas de combustible, al 

compararlo con las inevitables pérdidas termodinámicas de los motores térmicos. 

Aunque es el elemento más abundante en el universo, se encuentra de forma muy 

limitada en nuestra atmósfera como H2 (0,00005%). Actualmente tan solo una reducida 

cantidad de H2 esta siendo producida, principalmente a partir de conversiones basadas 

en combustibles fósiles [Navarro, R. M. y cols., 2007] [Palo, D. R. y cols., 2007]. Para 

una economía del hidrógeno sostenible, éste tendría que ser producido a partir de la 

hidrólisis del agua empleando fuentes renovables de energía (figura 1.1).  

Fuente de
energía renovable

Consumo
Energético

Geotérmica → Turbinas

Maremotriz → Turbinas

Eólica → Molinos

Solar → Paneles fotovoltaicos

Biomasa → Fermentación

Solar → Fotosintesis

Hogar

Industria

Transporte

Electricidad

Hidrógeno

Almacenaje

Celdas de
combustible Electrolisis

Red eléctrica

Tuberías

 
Figura 1.1. Representación esquemática de una economía sostenible basada en el hidrógeno. Las casillas 

sombreadas son las que requieren actualmente el empleo de un catalizador basado en metales preciosos 

como el platino y que podrían ser sustituidos en el futuro por hidrogenasas. 
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Uno de los principales inconvenientes de este esquema es el coste de los 

catalizadores requeridos para la conversión eficiente entre electricidad e hidrógeno. 

Nuevos catalizadores están siendo desarrollados tanto para el consumo como para la 

producción de hidrógeno [Esswein, M. J. y cols., 2007], pero los que se están 

empleando en las celdas de combustible se basan principalmente en metales preciosos 

como el platino y sus aleaciones [Borup, R. y cols., 2007]. Las reservas conocidas en la 

litosfera de dichos metales son reducidas y esto constituye una limitación de cara a su 

aplicación en un uso continuado [Gordon, R. B. y cols., 2006]. Además, dichos 

catalizadores presentan reacciones paralelas con el oxígeno y se inhiben 

irreversiblemente por compuestos como el dióxido de carbono, monóxido de carbono y 

los sulfuros [Karyakin, A. A. y cols., 2005] [Markovic, N. M. y cols., 1999]. 

 En la biosfera, el H2 ha sido una forma de transporte de energía desde hace 

millones de años. Es producido y consumido de un modo eficiente por 

microorganismos, en reacciones de transferencia electrónica catalizadas por las 

hidrogenasas. El origen de estas enzimas posiblemente tenga lugar al poco tiempo de 

aparecer la vida en la tierra, cuando la atmósfera terrestre todavía era rica en hidrógeno. 

Las hidrogenasas contienen centros metálicos de Fe o Fe/Ni capaces de reaccionar o 

producir H2 de acuerdo con esta reacción: 

H2  2H+ + 2e- 

 Donde e- representa un número de equivalentes reductores, normalmente a partir 

de una proteína apropiada dadora de electrones. Cabe destacar que la naturaleza ha sido 

capaz de producir unos catalizadores altamente eficaces, empleando metales de gran 

disponibilidad en la litosfera, como son el hierro y el níquel. Estas enzimas catalizan la 

oxidación y la producción de hidrógeno a velocidades comparables a las de metales 

como el platino y además a bajo sobrepotencial [Jones, A. K. y cols., 2002c] 
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[Karyakin, A. A. y cols., 2007]. La mayor parte del las hidrogenasas conocidas 

proceden de microorganismos anaeróbicos y por ello han mostrado sensibilidad al O2. 

No obstante ya se conocen enzimas insensibles a la inhibición por monóxido de carbono 

o oxígeno [Vincent, Kylie A. y cols., 2005]. 

Las hidrogenasas combinadas con la fotosíntesis, ofrecen una potencial forma de 

producción de H2, libre de emisiones de gases de efecto invernadero, a partir de una 

fuente renovable.  [Benemann, J. R. y cols., 1973]. Se conoce desde hace tiempo que 

algunas algas verdes son capaces de producir hidrógeno y oxígeno por fotólisis del agua 

partiendo tan solo de la luz solar [Gordon, P. L. y cols., 1943]. Durante los pasados 40 

años, se ha realizado un gran esfuerzo investigador para poder comprender mejor la 

estructura y la química de cómo se sintetizan y cómo se emplean las hidrogenasas en los 

procesos biológicos. Para la aplicación de las hidrogenasas con fines  energéticos se han 

seguido diversas estrategias: 

- El mejor aprovechamiento de microorganismos productores de hidrógeno, 

tratando de domesticar microorganismos para ser explotados por el ser humano. Hay 

dos aproximaciones principales a esta estrategia: la fermentación anaerobia de residuos 

orgánicos y como producto adicional de la fotosíntesis oxigénica o anaeróbica. Sin 

embargo, hasta el momento los rendimientos de producción de H2 por estos métodos 

han sido muy bajos [Ghirardi, M. L. y cols., 2007] 

- El diseño de catalizadores inspirados biológicamente en la hidrogenasa. Estos 

catalizadores tratan de mimetizar la reactividad de las hidrogenasas y para ello pueden 

seguir dos posibles enfoques, o bien imitar la estructura del centro activo de la 

hidrogenasa o bien buscar directamente la actividad de la hidrogenasa olvidando 

completamente la estructura [Kubas, Gregory J., 2007] [Siegbahn, Per E. M. y cols., 
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2007]. En esta tesis se ha trabajado en la última parte con compuestos biomiméticos 

basados en la estructura de la hidrogenasa. 

- La aplicación directa de las hidrogenasas purificadas como catalizadores en la 

interconversión reversible de H2 y electricidad. Para este objeto, se hace necesaria una 

conexión estable y eficiente entre hidrogenasa y electrodo [Vincent, Kylie A. y cols., 

2007]. Este ha sido el objeto principal del estudio de esta tesis. 
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1.2. Hidrogenasas 

Las hidrogenasas pueden ser encontradas en la naturaleza en multitud de 

microorganismos, desde Eunbacteria, Achaeabacteria hasta Eucariotas inferiores 

[Vignais, Paulette M. y cols., 2007]. A pesar de que la naturaleza ha encontrado varios 

caminos para la conversión del hidrógeno, en todos los casos el problema ha sido 

resuelto mediante un mecanismo molecular altamente sofisticado que no ha sido 

comprendido por completo todavía. 

1.2.1. Estructura de las hidrogenasas 

Las hidrogenasas se pueden clasificar tomando como referencia el contenido 

metálico de su centro activo como hidrogenasas de [NiFe] y [FeFe], en las que el 

hidrógeno es el único sustrato o producto,  y las de [Fe], en las que el consumo de 

hidrógeno esta acoplado a la reducción de una molécula orgánica [ZIRNGIBL, C. y 

cols., 1990]. Una característica común a todas las hidrogenasas es que los átomos de Fe 

están enlazados a pequeños ligandos inorgánicas (CO, CN-) que fueron detectados por 

primera vez mediante espectroscopía FTIR [Happe, R. P. y cols., 1997] [Pierik, A. J. y 

cols., 1998] [DeLacey, A. L. y cols., 1997]. Las hidrogenasas de [NiFe] y de [FeFe] 

suelen tener agrupaciones sulfoférricas ajenas al centro activo, mientras que las de [Fe] 

carecen de estos cluster Fe-S [Lyon, E. J. y cols., 2004]. 

Dado que en esta tesis se ha trabajado fundamentalmente con la hidrogenasa de D. 

gigas,  se va a a describir esta hidrogenasa en particular. 
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Figura 1.2. Estructura determinada por difracción de rayos X de la hidrogenasa de Desulfovibrio gigas 

(código PDB 2FRV). En rojo se ha marcado la subunidad grande y en azul la pequeña. Mediante esferas 

anaranjadas se señalan las tres agrupaciones sulfoférricas y en verde el níquel situado al lado del Fe con 

los dos CN- y el CO. 

 

La estructura cristalina de la hidrogenasa D. gigas se conoce desde 1995 

[Volbeda, A. y cols., 1995], y en ella se pueden observar dos subunidades. En la 

subunidad grande, altamente conservada en las hidrogenasas de [NiFe] [Vignais, 

Paulette M. y cols., 2007], se encuentra el centro activo, enterrado en el centro de la 

enzima y próximo a la subunidad pequeña, donde aparecen tres agrupaciones o clusters 

sulfoférricos  más o menos alineadas y separadas unos 12 Å entre sí. Esta corta 

distancia entre los clusters permite un rápido intercambio de electrones [Page, C. C. y 

cols., 1999] y se encarga de conectar electrónicamente el centro activo con la superficie 

de la enzima. Comenzando desde el centro activo, el primer cluster se denomina 

proximal y corresponde a una agrupación [Fe4S4], con un potencial de -340±20 mV (vs 

SHE a 25ºC y pH 7), el siguiente es el cluster medio, asignado a un [Fe3S4], con un 

potencial de 30±10 mV (vs SHE, a 20ºC y pH7) y el más expuesto a la superficie de la 
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proteína, el cluster distal, corresponde a otra agrupación [Fe4S4], con un potencial de -

290±20 mV (vs SHE a 25ºC y pH7) [Teixeira, M. y cols., 1989] [Cammack, R. y 

cols., 1982].  

Se ha identificado un canal de gases por el que el H2 accedería al centro activo en 

la subunidad grande introduciendo átomos de Xe en cristales y estudiándolos 

posteriormente por cristalografía [Montet, Y. y cols., 1997]. Así mismo, la cadena de 

transporte de H+ entre centro activo y disolvente se ha postulado buscando residuos 

protonables,  [Volbeda, A. y cols., 1995], mutagénesis dirigida [De Lacey, A. L. y 

cols., 2004]  y por cálculos computacionales [Teixeira, V. H. y cols., 2006]. 

En el centro activo (figura 1.3), el Ni y el Fe se encuentran separados por una 

distancia de 2,5-2,9 Å, unidos por dos átomos de azufre de dos cisteínas puente. El 

átomo de níquel esta coordinado por dos cisteínas adicionales unidas de forma terminal. 

El átomo de hierro se encuentra coordinado a dos CN- y un CO [DeLacey, A. L. y 

cols., 1997]. El ligando puente (o en algún caso terminal) X, puede ser el sustrato o 

cualquiera de los inhibidores de la enzima (monóxido de carbono o oxígeno) 

[Fontecilla-Camps, Juan C. y cols., 2007]. 

Fe

S

Ni
X

S

NC

OC

NC

S

S

Cys

Cys

Cys

Cys

 

Figura 1.3. Representación esquemática del centro activo de la hidrogenasa de D. gigas. Las cisteínas 

puente  son la 533 y la 68 y las terminales son la 530 y la 65. El átomo X puede ser H, HOx o CO. 

 

1.2.2. Estados redox de la hidrogenasa de D. gigas 

El complejo bimetálico del centro activo de la hidrogenasa, es capaz de adquirir 

múltiples estados estables, tanto activos como inactivos, con distintas configuraciones 
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electrónicas, en un intervalo relativamente reducido de potenciales. Esta propiedad, se 

debe probablemente a la combinación de los distintos ligandos que coordinan los 

metales: tiolatos (buenos π-dadores), cianuros (buenos σ-dadores) y carbonilos (buenos 

π-aceptores). Esta coordinación se ha de mostrar especialmente eficiente para favorecer 

la entrada y salida de electrones del centro activo. En la figura 1.4 se muestra un 

esquema con los distintos estados redox de la hidrogenasa de D. gigas detectados hasta 

el momento. Algunos de estos estados del centro activo fueron detectados por primera 

vez por EPR ya que se caracterizan por tener Ni paramagnético. Al activar la enzima 

desde las formas oxidadas a las reducidas, se observó que la enzima alternaba una serie 

de estados silenciosos y activos en el EPR [Cammack, R. y cols., 1982]. La 

combinación de esta técnica con la espectroscopia FTIR [DeLacey, A. L. y cols., 1997] 

ha permitido la detallada caracterización mostrada en la figura 1.4.  

Al exponer la hidrogenasa al O2, esta se oxida y pierde su actividad, formando dos 

estados paramagnéticos Ni-A y Ni-B, con distintos valores de g, donde el Ni presenta 

un estado formal de oxidación (III). Estos estados son inactivos frente al H2, pero no de 

modo irreversible, ya que se reactivan en ausencia de O2 y bajo condiciones reductoras. 

El estado Ni-A también es llamado unready, debido a que su reactivación requiere mas 

tiempo que la del Ni-B, llamado también  Ready por que se reactiva rápidamente al ser 

reducido [Fernandez, V. M. y cols., 1985]. La reducción monoelectrónica de Ni-A y 

Ni-B da lugar  a los estados silenciosos en EPR Ni-SU y Ni-SI, .. La reducción 

monoelectrónica de Ni-SI conduce a una especie activa en el EPR, Ni-C, que forma 

parte del ciclo catalítico de la hidrogenasa  El estado Ni-C a su vez se reduce 

monoelectrónicamente a otro estado EPR silencioso denominado Ni-R, que también 

forma parte del ciclo catalítico [De Lacey, Antonio L. y cols., 2007]. 
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Las especies oxidadas Ni-A y Ni-B, probablemente difieren en el ligando puente 

que bloquea el centro activo, siendo un μ-hidroxo para el Ni-B y un μ-peroxo para el 

Ni-A, los cuales pueden condicionar sus diferentes velocidades de reactivación bajo 

condiciones reductoras. [Volbeda, A. y cols., 2005c]. 

*Ni-B
ready

*Ni-A
unready

Ni-SU
unready-reducida

Ni-SII Ni-SIII

*Ni-C
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Ni-RI
Completamente

reducida

*Ni-L *Ni-CO

Ni-CO
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Figura 1.4. Representación esquemática de los distintos estados redox del centro activo de la hidrogenasa 

de D. gigas. Con un asterisco se marcan los estados paramagnéticos detectables por EPR. Los potenciales 

formales redox Ea, corresponden a los determinados por espectroelectroquímica FTIR [DeLacey, A. L. y 

cols., 1997]. El ciclo catalítico involucra el ciclo entre los estados Ni-SI, Ni-C y Ni-R, volviendo 

posteriormente al Ni-SI, liberando una molécula de H2. La enzima en el estado Ni-C es sensible a la luz a 

temperaturas muy bajas. Al exponer la enzima a CO se pueden formar distintos estados inhibidos de 

forma reversible.  

 

1.2.3. Mecanismo catalítico de las hidrogenasas 
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El modo en que el H2, H+ y electrones acceden o abandonan el centro activo, se 

muestra en la figura 1.5. Para el caso de la oxidación de H2, podemos dividir el proceso 

catalítico en los siguientes pasos [De Lacey, Antonio L. y cols., 2007] : 

1. Difusión de las moléculas de H2 desde la superficie de la enzima al centro 

activo. Aunque hay diversos modos en que el H2 puede difundir a través de la proteína 

[Cohen, J. y cols., 2005], una serie de canales se han encontrado al analizar 

detalladamente la estructura de cristales expuestos a Xe [Montet, Y. y cols., 1997]. 

2. Ruptura heterolítica de la molécula de hidrógeno después de su unión al centro 

activo, siguiendo el siguiente esquema en el que un hidruro quedado unido al centro 

bimetálico.: 

Ni-Fe + H2 → Ni-FeH + H+ 

3. Oxidación del hidruro a protón. Este paso requiere un aceptor que pueda tomar 

los dos electrones del estado de transición reducido. En este caso, el NiIII toma los 

electrones para pasar a NiI. 

Ni-FeH → Ni-Fe + H+ + 2e- 

4. Transferencia de H+ desde el centro activo hasta el disolvente acuoso. Tiene 

lugar a través de distintos ligandos cisteína, histidina y glutamatos. 

5. Transferencia de electrones desde el centro activo hasta el cluster distal. Esta 

transferencia tiene lugar a través de las 3 agrupaciones sulfoférricas, que conducen los 

electrones a la superficie de la enzima, donde una segunda proteína se puede acoplar y 

tomar los electrones. Las cortas distancias entre los clusters (1.2-1.4 nm) son cruciales 

para una rápida transferencia electrónica, mientras que sus potenciales redoxno lo son 

[Page, C. C. y cols., 1999] [Rousset, M. y cols., 1998]. 

8. Transferencia electronica intramolecular desde el cluster distal al aceptor de 

electrones. La zona que rodea el cluster distal es la que mas variabilidad presenta entre 
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las distintas hidrogenasas, debido a los distintos portadores de electrones con que cada 

hidrogenasa tiene que interactuar. En el caso de la hidrogenasa de D. gigas, el aceptor es 

el citocromo c3. En la superficie de la hidrogenasa de D. gigas se puede observar una 

corona de residuos glutámicos, rodeando el cluster distal [Volbeda, A. y cols., 1996] 

[Volbeda, A. y cols., 1995], que se encarga de atraer y orientar al citocromo c3, a través 

de las cargas positivas generadas por las lisinas que rodean el grupo hemo [Morelli, X. 

y cols., 2000] [Pereira, I. A. C. y cols., 1998] [Yahata, N. y cols., 2006]. 
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Figura 1.5. Esquema del funcionamiento general de una hidrogenasa. 
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1.3. Electroquimica de hidrogenasas 

El grupo de Yagi fue uno de los pioneros en la producción de hidrógeno 

empleando hidrogenasas aisladas de Desulfovibrio vulgaris adheridas a electrodos de 

carbono vítreo [Yagi, T., 1976]. Esta fue una de las primeras aplicaciones de las 

hidrogenasas, aunque la posibilidad de tener hidrogenasas sobre electrodos ofrece otras 

múltiples utilidades. En primer lugar de cara al estudio de la enzima, la medida de las 

corrientes procedentes de la enzima esta directamente relacionado con la actividad de la 

hidrogenasa, de modo que se pueden medir activaciones/inactivaciones en función del 

potencial o de distintos inhibidores y así poder determinar cinéticas y mecanismos de 

reacción. Otras aplicaciones prácticas incluyen el uso de hidrogenasas en biosensores de 

H2 [Qian, D. J. y cols., 2002] [Lutz, B. J. y cols., 2005], o como fuente de poder 

reductor de cara a la preparación electroenzimática de compuestos quirales [SIMON, 

H. y cols., 1984]. Respecto a la producción de H2 empleando energías renovables 

(figura 1.1), varias han sido las estrategias empleadas para obtener una respuesta 

catalítica por parte de electrodos modificados con hidrogenasa y acelerar la reducción 

electroquímica de los protones a hidrógeno mediante electrólisis, o para su reacción 

inversa, es decir la oxidación del hidrógeno en celdas de combustible [Karyakin, A. A. 

y cols., 2005] [Tsujimura, S. y cols., 2001] [Vincent, K. A. y cols., 2006]: 

1. Transferencia electrónica indirecta desde el cluster distal de la 

hidrogenasa en disolución y el electrodo mediante el uso de mediadores 

redox solubles con potenciales próximos al par H+/H2, como pueden ser 

los viológenos [Stein, M. y cols., 2002] [FULTZ, M. L. y cols., 1982]. 

Algunas proteínas de transporte electrónico también pueden actuar como 

mediadores. Por ejemplo, el citocromo c3, que tiene grupos hemo 

expuestos a la superficie y que es el sustrato natural de la hidrogenasa de 
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[FeFe] de Desulfovibrio desulfuricans, puede actuar como un mediador 

redox para la producción catalítica de hidrógeno sobre electrodos de 

grafito pirolítico [Lojou, E. y cols., 2005] [Bianco, P. y cols., 1991] 

[Draoui, K. y cols., 1991].  

2. Adsorción de la enzima sobre el electrodo y empleando de mediadores 

redox para el transporte de los electrones. Se reportó por primera vez este 

método empleando la hidrogenasa Z-1 de Ralstonia eutropha 

inmovilizada sobre un electrodo de carbono vítreo [Schlereth, D. D. y 

cols., 1992]. Esta enzima tiene la capacidad de reducir NAD+, de modo 

que se pudieron llevar a cabo otras reacciones NAD-dependientes de 

interés biotecnológico sin la necesidad de promotores externos o 

mediadores de electrones. Esta reducción electroenzimática también se ha 

descrito para la hidrogenasa H16 de R. eutropha adsorbida sobre 

electrodos de platino [Delecouls, K. y cols., 1999] [Cantet, J. y cols., 

1996]. Un reactor para la reducción de NADP+ a NADPH usando 

hidrógeno y la hidrogenasa I de Pyrococcus furiosus adsorbida 

directamente sobre grafito ha sido diseñado por Greiner y cols. mostrando 

una excelente estabilidad [Greiner, L. y cols., 2003]. 

3. Modificación de la superficie de electrodos de carbono vítreo con 

mediadores redox que actuan como fuente de electrones de la hidrogenasa 

de Desulfovibrio vulgaris en disolución para la producción catalítica de 

hidrógeno [Hoogvliet, J. C. y cols., 1991]. 

4. Captura de hidrogenasas en una matriz polimérica semiconductora sobre 

electrodos de grafito pirolítico [Varfolomeyev, S. D. y cols., 1984b] 

[Varfolomeyev, S. D. y cols., 1984a]. También se han inmovilizado 
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hidrogenasas en polímeros de viológeno generados sobre el electrodo que 

actuaban como conductores de electrones [ENG, L. H. y cols., 1994] 

[Morozov, S. V. y cols., 2002]. Preparando estructuras tipo sándwich de 

viológeno e hidrogenasa unidos mediante interacciones avidina/biotina se 

han medido corrientes catalíticas de oxidación de hidrógeno 

proporcionales al número de capas de hidrogenasa [De Lacey, A. L. y 

cols., 2000a]. Con este método también se pudo hacer un estudio 

cualitativo del mecanismo de las hidrogenasas y las cinéticas medidas, 

demostraron estar de acuerdo con resultados publicados previamente 

determinados por otras metodologías [De Lacey, A. L. y cols., 2000b]. 

Otro método de coinmovilización de hidrogenasas y mediadores consistía 

en la intercalación de capas de arcilla y un polímero de viológeno 

depositados sobre un electrodo de carbono vítreo [Qian, D. J. y cols., 

2002]. Otro método similar basado en capas de arcilla, empleaba el par 

natural de la hidrogenasa, el citocromo c3, sustituyendo al viológeno 

como mediador [Lojou, E. y cols., 2006]. También se ha medido 

corriente catalítica mediada de oxidación de H2 para bacterias con 

actividad de hidrogenasa, inmovilizadas  sobre electrodos de carbono 

vítreo [Tatsumi, H. y cols., 1999]. La hidrogenasa H16 de Ralstonia 

eutropha ha sido inmovilizada por atrapamiento durante 

electropolimerización de películas de polipirrol sobre un electrodo de 

platino. Esta hidrogenasa tiene la capacidad de reducir NAD+, y el 

electrodo resultante también resultó activo en dicha reacción 

[DevauxBasseguy, R. y cols., 1997]. 
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5. El empleo de moléculas no redox que faciliten la correcta inmovilización 

de proteínas sobre la superficie de electrodos, posibilitando así el 

intercambio de electrones entre enzima y electrodo, fue introducido por 

primera vez por Eddowes y Hill [Eddowes, M. J. y cols., 1979] y por 

Veeger y cols.  [Vandijk, C. y cols., 1982]. Los  primeros ejemplos 

consistieron en recubrir electrodos de mercurio [Vanberkelarts, A. y 

cols., 1986] o de HOPG “edge” [Bianco, P. y cols., 1992] con poli-L-

lisina, de modo que el polímero policatiónico, se encargaba de inmovilizar 

a la negativamente cargada hidrogenasa de D. vulgaris, y facilitar de este 

modo la transferencia electrónica directa entre electrodo y enzima, que 

por otro lado, no tenía lugar en ausencia del policatión. Este efecto 

estabilizador también fue observado por Armstrong y cols. empleando la 

polimixina B, un decapéptido cíclico con varios grupos amino 

[Armstrong, F. A. y cols., 1993]. Los electrodos modificados con 

polimixina B e hidrogenasa de A. vinosum mostraron un número de 

recambio para la oxidación no mediada de H2 incluso superior que el 

calculado a partir de medidas en disolución con aceptores orgánicos en 

disolución como el azul de metileno o el metil viológeno [Pershad, H. R. 

y cols., 1999c]. La catálisis con este tipo de electrodos resultó tan 

efectiva, que era comparable a la obtenida preparando electrodos con 

platino electrodepositado y, sobretodo, mucho mas resistente al 

envenenamiento por CO que el metal noble [Jones, A. K. y cols., 2002b]. 

6. La adsorción directa de hidrogenasas sobre electrodos de carbono también 

ha demostrado un éxito limitado en el caso de la hidrogenasa de 

Thiocapsa roseopersicina [Varfolomeyev, S. D. y cols., 1993] y de 
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Pyrococcus furiosus [Johnston, W. y cols., 2005b]. La adsorción de 

algunas hidrogenasas de [FeFe] también se ha realizado con éxito como 

por ejemplo en el caso de la hidrogenasa de Megasphaera elsdenii en 

electrodos de  carbono vítreo. En este caso, el uso de polimixina B, no 

estabilizaba la película de enzima, si no que incluso disminuía la respuesta 

del electrodo [Butt, J. N. y cols., 1997]. 

7. La preparación de complejos enzima/partícula para que en presencia de un 

dador de electrones se pueda dar fotoproducción de hidrógeno se realizó 

por primera vez empleando partículas de CdS e hidrogenasa de Thiocapsa 

roseopersicina, aunque se encontraron problemas con reacciones laterales 

y descomposición de las partículas [Nedoluzhko, A. I. y cols., 1996]. 

Empleando la hidrogenasa de [NiFeSe] de Desulfomicrobium baculatum, 

partículas de TiO2 y un fotosensibilizador se ha conseguido una 

producción mucho más estable [Reisner, E. y cols., 2009]. Estos 

complejos hidrogenasa/partícula también pueden ser empleados para, 

utilizando los electrones resultantes de la oxidación catalítica del H2 por la 

hidrogenasa, transferirlos a una segunda enzima inmovilizada en la misma 

partícula, en este caso la nitrato reductasa o la fumarato reductasa, para 

realizar una reducción [Vincent, K. A. y cols., 2007a]. 

8. Electroquímica directa por parte de hidrogenasas inmovilizadas 

covalentemente sobre electrodos. Este ha sido el objeto principal de esta 

tesis, formar enlaces covalentes entre la enzima y el electrodo, orientando 

la enzima para que se pueda dar transferencia electrónica directa de modo 

efectivo. De este modo se evita el uso de mediadores redox, generalmente 
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muy tóxicos, y se podría aumentar la estabilidad de los electrodos de 

hidrogenasa respecto a los que se adsorbe la enzima. 

 De todos estos métodos, el que mas en profundidad ha sido estudiado, 

desarrollado y aprovechado para la investigación de las hidrogenasas ha sido el estudio 

de la hidrogenasa adsorbida sobre electrodos de HOPG “edge”, ya sea en presencia de 

promotores como la polimixina B o directamente sobre el grafito, en el laboratorio del 

Prof. Armstrong. Esta herramienta, denominada PFV (Protein Film Voltammetry) ha 

servido no solo para medir los potenciales redox de los centros metálicos de las 

hidrogenasas, si no también para observar la actividad catalítica de las distintas enzimas, 

en múltiples condiciones y poder seguir los procesos de activación/inactivación en 

tiempo real [Vincent, Kylie A. y cols., 2007]. En la PFV, la hidrogenasa se adsorbe 

sobre un electrodo rotatorio de HOPG cortado sobre el plano “edge”, esto es, con la 

superficie del electrodo perpendicular a las capas altamente orientadas de grafito. Este 

tipo de electrodos facilitan un rápido intercambio de electrones con la enzima 

[Blanford, C. F. y cols., 2006]. Los experimentos se realizan en el interior de una 

cámara anaerobia para evitar el efecto del oxígeno y la difusión del H2 se controla 

rotando el electrodo. La corriente eléctrica medida en función del potencial es una 

medida de la catálisis obtenida de la hidrogenasa a distintas fuerzas electromotrices. Un 

análisis del voltamperograma cíclico obtenido al inhibir la enzima con CO, permite 

determinar señales no catalíticas que proporcionan el potencial redox de las 

agrupaciones sulfoférricas, así como el recubrimiento de enzima sobre el electrodo 

[Pershad, H. R. y cols., 1999c]. Esta estrategia permite un control total del estado 

redox de la enzima por medio del potencial aplicado sobre el electrodo [Leger, C. y 

cols., 2003]. Mediante el uso del equipamiento adecuando también se pueden controlar 

las condiciones experimentales, como pueden ser la presión parcial de H2, o incluso la 
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naturaleza del gas en la celda, así como el pH y temperatura. Así se pudo determinar 

que la activación del estado Ni-A de la hidrogenasa correspondía a un proceso en dos 

pasos, que implicaba una etapa electroquímica y otra química [Jones, A. K. y cols., 

2003]. La exposición de la enzima activa al O2 a distintos potenciales y posterior 

análisis de las reactivaciones mostró que la forma Ni-A del centro activo debía de ser el 

producto de la reducción parcial del O2, involucrando posiblemente a una especie 

peroxo que se coordina al centro bimetalito  [Lamle, S. E. y cols., 2004]. Mediante la 

PFV se estudió la reactividad de distintas hidrogenasas frente al O2, mostrando que la 

hidrogenasa de [FeFe] de D. desulfuricans resultaba dañada irreversiblemente, mientras 

que la hidrogenasa de membrana de  [NiFe] de R. eutropha sufría tan solo una 

inactivación reversible que se recuperaba rápidamente. La hidrogenasa de D. gigas 

mostró una menor reversibilidad del daño que la de A. vinosum [Vincent, K. A. y cols., 

2005]. 

Léger y cols. también han empleado la PFV para estudiar las cinéticas de la 

enzima nativa y diversos mutantes de la hidrogenasa de [NiFe] de Desulfovibrio 

fructosovorans. Así se pudo estudiar los efectos de mutaciones en torno al cluster 

sulfoférrico distal, que afectaban tanto a la transferencia de electrones intramolecular, 

como a la intermolecular [Dementin, S. y cols., 2006]. 

1.3.1. Aplicación de hidrogenasas en pilas de combustible 

El empleo de las hidrogenasas en celdas de combustible es una de las principales 

aplicaciones resultantes del estudio electroquímico de las hidrogenasas. Las celdas de 

combustible son unos dispositivos capaces de obtener energía eléctrica a partir de 

compuestos químicos. La ventaja que plantean frente a pilas o baterías convencionales, 

es que al estar formados los electrodos por catalizadores, mientras se repongan los 

combustibles la producción de electricidad de la celda será indefinida. Una celda de 
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combustible consta de dos electrodos, un cátodo donde tendrá lugar la reducción del 

comburente a partir de los electrones generados en el ánodo que es donde se dará la 

oxidación del combustible. Un hilo conductor une ambos electrodos permitiendo el paso 

de los electrones. El circuito se cierra mediante la compensación de las cargas generadas 

por medio del tránsito de protones, desde el compartimiento del ánodo al cátodo a través 

de una membrana permeable a los protones. La mayor parte de las pilas de combustible 

emplean la oxidación de H2 en el ánodo combinado con la reducción de O2 en el cátodo 

y empleando diversos catalizadores inorgánicos, basados generalmente en metales 

preciosos como el Pt.  

Karyakin y cols. mostraron algunas de las ventajas que podrían suponer las 

hidrogenasas en las celdas de combustible frente al uso del platino [Karyakin, A. A. y 

cols., 2002]. Estas ventajas estaban de acuerdo con los descubrimientos realizados por 

Armstrong y cols. [Jones, A. K. y cols., 2002b] que mostraban que los electrodos de 

hidrogenasa podían ser tan efectivos como los de platino, pero con la ventaja de que no 

se envenenaban de forma irreversible por CO. Estudiando la actividad de electrodos de 

hidrogenasa frente a diversas mezclas de H2/CO, se vio que con contenidos de hasta un 

1% de CO, la actividad tan solo disminuía un 10%, mientras que la del electrodo de Pt 

se reducía un 99% tras exponerse 10 minutos a la misma proporción de CO. Además, la 

actividad de la hidrogenasa se recuperó al 100% después de eliminar el CO del medio, 

mientras que para recuperar el platino se requerían procedimientos especiales 

[Karyakin, A. A. y cols., 2002]. Pero donde realmente muestran una mejora sustancial 

frente al platino las hidrogenasas es al emplear hidrogenasas menos sensibles al O2. Tal 

y como se ha comentado anteriormente, algunas hidrogenasas han demostrado una 

destacable resistencia a la inactivación por O2. Estas hidrogenasas tienen un centro 

activo que parece protegido frente a esta inactivación, bien sea debido a la 
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configuración electrónica del centro activo, o como consecuencia de la estructura de la 

proteína. Dado que se desconoce la estructura cristalina, todavía hay incertidumbre 

sobre el motivo de la resistencia al oxígeno de estas hidrogenasas, aunque si se sabe que 

los espectros de FTIR del centro activo no difieren demasiado del resto de hidrogenasas 

de [NiFe]. La hidrogenasa de membrana de R. eutropha conseguía mantener un 20% de 

su actividad anaerobia, al exponerla a niveles de O2 similares a los del aire (200 mbar), 

mientras que la hidrogenasa de Ralstonia metallidurans CH34, llegaba a mantener un 

40% de la actividad. Pero no solo son mas resistentes al O2, si no que también se han 

mostrado capaces de oxidar H2 incluso en atmósferas dominadas por el CO [Vincent, 

Kylie A. y cols., 2005]. La hidrogenasa de [NiFeSe] de Desulfomicrobium baculatum 

también ha demostrado una mejor resistencia al O2, sobretodo en su actividad de 

producción de H2 [Parkin, A. y cols., 2008]. 

Estas hidrogenasas resistentes al oxigeno abren la puerta al diseño de una celda de 

combustible completamente biológica, en la que no se hace necesaria la presencia de 

una membrana para separar el cátodo y el ánodo, ya que un ánodo diseñado con alguna 

de estas hidrogenasas podría trabajar en las mismas condiciones que el cátodo. Así pues 

se ha propuesto una biopila de combustible en la que en el ánodo la hidrogenasa oxida 

al H2 y en el cátodo otra metaloenzima, la lacasa, se encarga de reducir al oxígeno 

(figura 1.6). Las lacasas han probado ser buenas candidatas para catalizar la reacción 

del cátodo, debido a su potencial redox positivo (alrededor de los 800 mV vs SHE en 

algunas de ellas) y a que son capaces de reducir completamente el O2 a agua tomando 

cuatro electrones [Shleev, S. y cols., 2005]. 
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Figura 1.6. Representación esquemática de una biopila de combustible de hidrogenasa y lacasa. En el 

ánodo la hidrogenasa oxida el hidrógeno a protones. Los electrones viajan hacia el cátodo donde la lacasa 

reduce el oxígeno, tomando protones, para formar agua. Cuando se emplea una hidrogenasa a la que el O2 

le afecta minimamente como la de R. metallidurans, la pila no necesita una membrana de transporte de 

protones para separar ambos compartimentos. 

 

 Empleando la hidrogenasa de R. metallidurans en el ánodo y la lacasa de 

Trametes versicolor en el cátodo, se consiguió diseñar una celda de combustible que 

operaba en una mezcla no explosiva de un 4% de H2 en aire y que operaba incluso en 

presencia de CO generando hasta 1 V, en condiciones de circuito abierto, lo que 

resultaba un notable avance frente a las pilas basadas en platino. Tres celdas fueron 

conectadas en serie y proporcionaron potencia suficiente como para alimentar un reloj 

de muñeca durante 24 horas [Vincent, Kylie A. y cols., 2005]. 

 Sin embargo uno de los principales inconvenientes de las celdas de combustible 

basadas en hidrogenasas diseñadas hasta la fecha es que su estabilidad es muy baja, ya 

que la enzima se encuentra unida al electrodo por adsorción fisica y se desorbe de forma 

muy rápida. Esto hace que la corriente extraída de la celda caiga en poco tiempo. 
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1.4. Compuestos biomiméticos 

 Una alternativa al uso de hidrogenasas como electrocatalizadores es la síntesis y 

caracterización funcional de compuestos biomiméticos de estas metaloenzimas redox. 

El centro activo de las hidrogenasas es esencialmente un compuesto organometálico. Un 

centro binuclear con dos metales coordinados a diversos ligandos CO y/o CN-. En el 

caso de la hidrogenasa de [FeFe] el centro bimetálico se coordina al resto de la enzima 

mediante una sola cisteína (figura 1.7.f), y se encaja dentro de la proteína en un entorno 

análogo al cofactor Fe-Mo de la nitrogenasa [Koku, H. y cols., 2002]. El entorno de la 

proteína tiene un papel crucial minimizando los picos de energía libre durante el ciclo 

catalítico en el centro activo [Siegbahn, Per E. M. y cols., 2007], manteniendo una 

vacante, accesible al H2 o los protones y protegiendo al centro activo de los posibles 

inhibidores. Las posiciones de los CO y CN- parece que son críticas en el centro activo, 

ya que los CN- siempre se muestran en posiciones donde se puedan dar enlaces por 

puentes de hidrógeno con el resto de la enzima. Esto puede ser para poder facilitar la 

construcción del centro activo durante la biosíntesis de la hidrogenasa, aunque también 

podría jugar un importante papel en la catálisis. 

 Los químicos inorgánicos han tratado de sintetizar compuestos imitando las 

características estructurales, o catalíticas del centro activo de la hidrogenasa. Sin 

embargo, conseguir activar la molécula de hidrogeno plantea superar importantes 

dificultades, como son la fortaleza y estabilidad, así como su carácter completamente 

apolar y su pobre acidez. La energía necesaria para la ruptura de un enlace H-H es de 

+103,25 kcal/mol [Zhang, X. M. y cols., 1998], lo que lo sitúa como uno de los enlaces 

más estables. La molécula de H2 simplemente cuenta con un par de electrones formando 

un enlace σ, que resulta muy difícil de coordinar a metales [Kubas, Gregory J., 2007]. 

No fue hasta 1984, cuando Kubas y cols. aislaron el primer compuesto que coordinaba 
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H2, y lo hacía cediendo densidad electrónica a un orbital d vacante del metal de un 

complejo de wolframio, formando un enlace de 2 electrones y 3 núcleos [Kubas, G. J. 

y cols., 1984]. A éste siguieron multitud de complejos M-H2 con casi todos los metales 

de transición desde el V al Pt, aunque muy pocos metales de transición de la primera 

fila han dado complejos estables con el H2. De cara a una futura aplicación de estos 

compuestos biomiméticos en celdas de combustible, sería deseable que se empleasen 

metales fácilmente disponibles y de bajo coste. A continuación se resaltan algunos de 

los compuestos biomiméticos que se han sintetizado siguiendo esta última estrategia, 

imitando la estructura del centro activo de las hidrogenasas. Estos compuestos, han ido 

proporcionando importantes pistas que han ayudado a la comprensión de la estructura y 

funcionalidades de las hidrogenasas. 

 Un modelo del centro activo, también llamado cluster H, de las hidrogenasas de 

[FeFe] fue sintetizado por primera vez uniendo un compuesto bimolecular de hierro a 

un cluster Fe4S4 sintético y se comprobó que el complejo resultante era capaz de reducir 

protones a -1,13 V (vs Ag/AgCl) [Tard, C. y cols., 2005] (figura 1.7.a). En la 

estructura de rayos X de las hidrogenasas de [FeFe], los ligandos de uno de los dos 

hierros están rotados de forma que uno de los CO queda en una posición puente, 

creando una vacante en uno de los hierros, que facilita la unión del sustrato al centro 

activo. Cálculos de DFT sugieren que el H2 o el CO deberían unirse al hierro terminal 

del cluster-H [Siegbahn, Per E. M. y cols., 2007]. Partiendo del (μ-pdt)[Fe(CO)3]2 (pdt 

= propanoditiolato) de este compuesto simétrico, se pudo preparar un compuesto FeIIFeI 

sustituido con un carbeno, con los carbonilos rotados y que reproducía las señales FTIR 

y de EPR del cluster H [Liu, T. B. y cols., 2007] (figura 1.7.b). En la misma dirección 

el grupo de Rauchfuss sintetizó otro compuesto de valencia mixta con propiedades 

espectroscópicas similares a las del cluster H en el estado activo  (figura 1.7.d) 
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[Justice, A. K. y cols., 2007]. En este caso los sustituyentes empleados fueron dos 

fosfinas.  

 En las hidrogenasas de [FeFe] el ditiolato puente contiene una cadena de tres 

átomos, representada como X en la figura 1.7.f, en la que se sospecha que  el átomo del 

medio es un nitrógeno. Este nitrógeno actuaría como una base oscilante, bien 

posicionada para facilitar el transporte de protones desde el centro activo al resto de la 

enzima. Esta idea ha sido explotada por DuBois y cols. para sintetizar compuestos con 

metales de la primera fila de transición con difosfinas que incorporaban una base 

oscilante, para facilitar la eliminación de protones desde el centro metálico durante la 

activación de H2 [Curtis, C. J. y cols., 2003]. Un complejo así sintetizado (figura 

1.7.d) resultó un catalizador muy efectivo para la producción de hidrógeno, mostrando 

constantes catalíticas elevadas y buena estabilidad. El número de recambio fue de 350 s-

1 a 22ºC, comparable al de las hidrogenasas de [NiFe] (500-700 s-1 a 30ºC [Frey, M., 

2002]).  Mas complicada es la reacción de oxidación de H2, donde la etapa limitante 

resultaba ser la adición del H2 al centro metálico, siendo rápida su oxidación una vez se 

incorporaba a la esfera de coordinación [Wilson, A. D. y cols., 2007]. También se 

estudió el efecto de diversos ligandos sobre los átomos de nitrógeno del compuesto y se 

encontró un marcado efecto sobre el pKa, demostrando que entre el centro metálico y el 

nitrógeno existe una comunicación electrónica considerable [Jacobsen, G. M. y cols., 

2007]. 
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Figura 1.7. (a) Compuesto sintetizado por Pickett y cols. de la estructura del cluster-H 

de las hidrogenasas, (b) Complejo de valencia mixta en el estado rotado sintetizado por 

Darensbourg y cols. (c) Complejo modelo del estado Hox de la hidrogenasa sintetizado 

por Rauchfuss y cols. (d) Complejo de nickel y ligandos difosfina con dos bases 

oscilantes propuesto por el grupo de DuBois. En función de los sustituyentes sobre los 

nitrógenos o los fósforos, los compuestos resultaron más activos en la producción o  en 

la oxidación de H2. (e) Compuesto biomimético del centro activo de las hidrogenasas de 
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[NiFe] empleando Ru-Ni sintetizado por Ogo y cols. (f) Representación del centro 

activo de la hidrogenasa de [FeFe] en el estado rotado, donde se muestra la vacante en 

el hierro terminal.  

 

 También se ha sintetizado con remarcable éxito un compuesto modelo de 

hidrogenasas de [NiFe], donde tras combinar dos soluciones acuosas de Ni(S2N2) y 

[(C6Me6)Ru(H2O)3]2+, el complejo resultante reaccionaba en agua con H2 para formar 

hidruros y protones (figura 1.7.e) [Ogo, S. y cols., 2007]. 

 De cara a investigar las propiedades electrocatalíticas de estos compuestos, es 

interesante poder inmovilizarlos sobre electrodos, sobretodo de cara a su futura 

aplicación en celdas de combustible o en celdas electrolíticas para la producción de H2. 

En esta dirección Pickett y cols. inmovilizaron un complejo biomimético de 

hidrogenasa de hierro en un electrodo funcionalizado con polipirrol, de modo que se 

midieron corrientes de producción de hidrógeno cuando se proporcionaba una fuente de 

protones, aunque la electrocatálisis se producía a un sobrepotencial demasiado elevado 

como para poder aplicarlo en dispositivos comerciales [Ibrahim, S. K. y cols., 2007].  

 Muchos de estos catalizadores biomiméticos son sensibles al envenenamiento 

por pequeñas moléculas como el O2, H2S o CO. Por lo tanto, su aplicación en celdas de 

combustible requiere el uso de una membrana de transporte de protones [Borup, R. y 

cols., 2007]. Una nueva aproximación para poder construir complejos biomiméticos 

consiste en introducir los complejos organometálicos dentro de esqueletos formados por 

péptidos sintéticos en α-hélices. Este esqueleto podría servir para modular las 

propiedades del centro metálico, posibilitando la catálisis a sobrepotenciales mas suaves 

así como protegiendo al centro activo de los inhibidores y facilitando su solubilidad en 

agua [Jones, A. K. y cols., 2007]. Sin embargo, esta estrategia apenas se ha 

desarrollado hasta ahora.  
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 1.5. Electrodos funcionalizados 

 Tal y como se ha mencionado anteriormente, el objetivo principal de esta tesis 

encontrar un método de inmovilización covalente y orientada hidrogenasas, de modo 

que se pueda dar transferencia electrónica directa entre enzima y electrodo, y al mismo 

tiempo aumentar de modo significativo la estabilidad operacional del electrodo 

enzimático. Así mismo, se han sintetizado compuestos biomiméticos de hidrogenasas 

con grupos funcionales que permitan su inmovilización covalente sobre electrodos con 

los mismos fines Para ello es necesario modificar las propiedades de los 

electrodosmediante la funcionalización de su superficie. Este método consiste en 

recubrir un material conductor o semiconductor con una película de un modificador 

químico, ya sea en forma de monocapa, multicapa o polímero, de modo que el electrodo 

resultante herede las propiedades químicas y físicas de la película, sin perderse la 

capacidad de transferir electrones del conductor o semiconductor. La modificación 

puede implicar una reacción faradaca (transferencia de electrones) o no (mediante 

diferencias de potencial interfaciales, sin transferencia de carga neta) [Durst, R. A. y 

cols., 1997].  

 Existen distintos modos de modificar químicamente un electrodo los mas 

comunes son los siguientes: 

 -Quimisorción: Adsorción en la que las fuerzas implicadas son las fuerzas de 

valencia, del mismo tipo que las involucradas en la formación de compuestos químicos. 

La película formada esta adsorbida fuertemente e idealmente de forma irreversible a la 

superficie del electrodo. Este tipo de modificación conduce a recubrimientos que como 

mucho llegan a una monocapa compacta. Las monocapas autoensambladas de tioles 

sobre oro entrarían en esta clasificación. 
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 -Enlace covalente: Algunos agentes enlazantes se emplean para unir una o varias 

monocapas de un modificador químico sobre el electrodo. Dentro de esta clasificación 

entra la modificación con organosilanos o sales de diazonio, por ejemplo. 

 -Recubrimientos poliméricos: Películas de polímeros, tanto conductores de 

electrones como no conductores, se pueden soportar sobre electrodos empleando una 

combinación de quimisorción y baja solubilidad en el disolvente o anclándolos en una 

superficie porosa. La película polimérica puede ser orgánica, organometálica o 

inorgánica. Puede contener desde unas pocas capas de polímero hasta miles de capas. 

 -Materiales compuestos (composites): El modificador químico, simplemente se 

mezcla con el material del electrodo. Los electrodos de pasta de carbono son un ejemplo 

de este tipo de electrodos, que puede contener desde mediadores redox, hasta distintos 

tipos de catalizadores inorgánicos o enzimáticos, incluso bacterianos.  

 A continuación se explica más detalladamente los métodos de modificación de 

electrodos empleados en esta tesis. 

 1.5.1. Monocapas autoensambladas de tioles sobre electrodos de Au 

 Uno de los métodos más sencillos para modificar una superficie metálica 

consiste en la formación espontánea de monocapas autoensambladas de tioles (SAM). 

Estas moléculas orgánicas se unen fácilmente a metales como el oro, plata, platino, 

paladio, cobre y mercurio [Love, J. C. y cols., 2005] [Bain, C. D. y cols., 1989] 

[Porter, M. D. y cols., 1987]. 

 La quimisorción de los tioles se realiza de manera espontánea por simple 

inmersión de la superficie metálica limpia en una disolución del tiol que se desea 

inmovilizar. 
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Figura 1.7. Esquema de la formación de SAM’s de tioles sobre una superficie de oro. 

 

 En la figura 1.7 se muestra el esquema de formación de una SAM . El grupo 

funcional R será el encargado de dar unas propiedades y una reactividad determinada al 

electrodo modificado. El espaciador proporciona un grosor a la monocapa bien definido, 

y altera de manera significativa al paso de electrones a través de la SAM. También 

altera las propiedades ópticas del electrodo.  

 La formación de la monocapa suele comenzar con una adsorción que suele ser 

bastante rápida, seguido de una reorganización de la monocapa que suele ser más lenta. 

Durante este proceso de formación de la monocapa diversos factores juegan un papel 

importante [Love, J. C. y cols., 2005]: 

 -Disolvente: El tiol debe desplazar a las moléculas del disolvente que están en 

contacto con la superficie metálica para formar la SAM. Así pues habrá que tener en 

cuenta la forma en que el disolvente moja la superficie metálica y como interacciona 

con el tiol que se desea inmovilizar. Por lo general se suele emplear etanol, debido a que 

disuelve la mayoría de tioles, es barato, se puede obtener con gran pureza y no resulta 

tóxico. 

 -Temperatura: Temperaturas superiores a 25ºC pueden favorecer la formación de 

la monocapa y evitar la aparición de defectos, aunque una temperatura demasiado 

elevada también favorece la desorción de la monocapa. El efecto de la temperatura es 
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crucial durante los primeros minutos de la formación de la monocapa, cuando tiene 

lugar la mayor parte de la adsorción del tiol. 

 -Concentración y tiempo de reacción: Estos dos factores están interrelacionados, 

cuanto menor tiempo de reacción mayor concentración de tiol será necesaria para 

conseguir un mismo recubrimiento. El grado de recubrimiento habitual de una SAM es 

de unos 4,5 x 1014 moléculas/cm2, por tanto la mínima concentración para formar 

monocapas densas será de 1 μM (6 x 1014 moléculas/cm3). La mayoría de las técnicas 

espectroscópicas y evidencias experimentales, sugieren que las propiedades de las 

SAM’s no cambian con el tiempo a partir de 12-18 horas de inmersión en disoluciones 1 

mM. Sin embargo experimentos de electroquímica, STM (microscopía de efecto tunel) t 

RAIRS (espectroscopia de infrarrojo de reflexión/adsorción) sugieren que evolucionan 

con el tiempo de inmersión durante los primeros 7-10 días, disminuyendo el número de 

defectos en la monocapa. Tiempos típicos de 12-18 horas suelen bastar para la mayor 

parte de experimentos, salvo que se requiera una excepcional ordenación de la 

monocapa.  

 -Limpieza del sustrato: Aunque la estabilidad de los tioles es tan elevada que 

puede desplazar moléculas de impurezas depositadas sobre la superficie metálica, estas 

dificultan el proceso de adsorción y la ordenación de la monocapa. Tratamientos 

fuertemente oxidativos (disolución piraña o VC’s a potenciales elevados para oxidar el 

metal en la superficie) tienden a mejorar la reproducibilidad de las monocapas. 

 1.5.2. Electrodos de carbono modificados con sales de diazonio 

 La modificación de electrodos de carbono con sales de diazonio fue propuesta 

por primera vez por Saveant y cols. a principios de los 90 [Delamar, M. y cols., 1992].  

Este método consiste en la reducción de una sal de diazonio sobre un electrodo (ya sea 

de carbón [Allongue, P. y cols., 1997], de metal [Adenier, A. y cols., 2001] o un 
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semiconductor [deVilleneuve, C. H. y cols., 1997]) formándose un enlace covalente 

con el electrodo y desprendiéndose una molécula de N2, siguiendo el siguiente esquema: 

C

SC

M

+ N2 R

BF4
-

C

SC

M

R + N2

 

 En el caso de los electrodos de carbono, el radical arilo generado por la 

reducción de la sal por el electrodo reacciona con los carbonos del electrodo para formar 

un enlace covalente C-C  [Andrieux, C. P. y cols., 2003]. Por ello la reacción ha de 

llevarse a cabo en un disolvente aprótico (las condiciones típicas emplean una 

disolución de la sal de diazonio entre 1 y 10 mM en acetonitrilo y NBu4BF4 como 

electrolito soporte). El potencial del electrodo se controla con un potenciostato y se 

puede llevar a cabo la reacción o bien mediante sucesivos barridos en voltamperometría 

cíclica, o fijando un potencial igual al del pico voltamperométrico de reducción de la 

sal, o mas catódico, durante un tiempo variable (de segundos a minutos). 

 Las sales de diazonio (BF4
- +N2Ar-R) se pueden preparar rápidamente mediante 

una sencilla reducción de las aminas aromáticas (muchas de ellas disponibles 

comercialmente). Con lo que este método proporciona una gran variedad de compuestos 

químicos y grupos funcionales con los que modificar electrodos.  

 Los electrodos así modificados pueden ser caracterizados electroquímicamente 

en el caso de que la molécula inmovilizada posea un grupo funcional que sea 

susceptible de ser oxidado o reducido, y mediante la integración de la señal obtenida por 

voltamperometría cíclica calcular el recubrimiento del electrodo. Otras técnicas de 

caracterización de estas superficies han sido aplicadas, como el FTIRRAS 

(espectroscopia de infrarrojo de reflexión/adsorción de transformada de Fourier) 

[Adenier, A. y cols., 2001] [Kariuki, J. K. y cols., 2001], mediante la cual se ha 
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podido demostrar que las sales de diazonio no estan simplemente adsorbidas sobre el 

carbono, ya que no se detectaron señales de la presencia de N2
+ [Bernard, M. C. y 

cols., 2003a].  La integración de los picos de espectroscopía Raman permitió determinar 

la concentración de grupos nitrofenilo inmovilizados, así como observar la reducción de 

los grupos nitro  [LIU, Y. C. y cols., 1995] [Itoh, T. y cols., 2002]. XPS 

(espectrometría fotoelectrónica de rayos X) es otra de las técnicas ampliamente 

utilizadas para identificar los grupos funcionales de la sal inmovilizada, como la señal 

del N1s del NO2 localizada a 406 eV, suficientemente separada de las señales de las 

aminas a 400 eV [Allongue, P. y cols., 1997] [Saby, C. y cols., 1997]. Otros grupos que 

se han podido identificar por esta técnica han sido F-, Br-, I-, C6F13-, y ArCOOH 

[Bernard, M. C. y cols., 2003b] [Stewart, M. P. y cols., 2004]. La microscopia de 

fuerza atómica (AFM) [Adenier, A. y cols., 2001] [Kariuki, J. K. y cols., 2001] y de 

efecto túnel (STM) [Allongue, P. y cols., 2003] han permitido la observación de la 

modificación después de la reducción electroquímica, mostrando que la altura y la 

rugosidad de las películas formadas variaban considerablemente dependiendo de las 

condiciones de modificación. Mediante elipsometría se determinaron espesores de los 

recubrimientos [Stewart, M. P. y cols., 2004] [Combellas, C. y cols., 2009].  

 Estas técnicas pusieron de manifiesto que los recubrimientos y los espesores 

obtenidos eran superiores normalmente a los esperados para una monocapa (estimada en 

Γ=1,35 x 10-9 mol/cm2 usando modelos moleculares para grupos fenilo sustituidos en 

posición 4). Se ha intentado controlar las condiciones de modificación (potencial 

aplicado, tiempo de aplicación del potencial, número de ciclos en VC, concentración de 

la sal de diazonio), de modo que se puedan correlacionar con los recubrimientos 

obtenidos, pero no se ha llegado a una conclusión clara [Pinson, J. y cols., 2005]. El 

mayor problema radica en que la obtención de un recubrimiento mas bajo, puede 
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implicar un electrodo con un recubrimiento mas disperso, pero con un espesor mayor, 

formando multicapas, mientras que un recubrimiento mas elevado podría implicar una 

modificación mucho mas homogénea en el plano horizontal y un espesor inferior. Así 

pues modificando el plano basal de HOPG, se consiguen recubrimientos próximos a la 

monocapa (entre 1,2 y 1,8 x 10-9 mol/cm2) [Pinson, J. y cols., 2005]. Sin embargo al 

observarlos por AFM se comprobó que se formaban bultos aislados en los defectos de 

los planos de carbono de alturas comprendidas entre los 0,7 y los 2,5 nm 

(correspondientes a entre 1 y 4 grupos arilo). Al aumentar la concentración de la sal de 

diazonio la altura de esos bultos se incrementaba hasta llegar a los 15 nm [Kariuki, J. 

K. y cols., 2001]. Se propuso un mecanismo de sustitución aromática homolítica para la 

formación de las monocapas según el siguiente esquema: 
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 Este mecanismo, que esta de acuerdo con la literatura publicada para las 

sustituciones aromáticas, permite la explicación de las multicapas, incluso en los casos 

en que la modificación del electrodo se realiza de forma espontánea (sin inducción 
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electroquímica del proceso) [Stewart, M. P. y cols., 2004] [Hurley, B. L. y cols., 

2004]. Los resultados observados en un estudio de ToF-SIMS (Espectrometría de masas 

de iones secundarios por tiempo de vuelo) también confirmaban este tipo de crecimiento 

tridimensional sobre el electrodo [Combellas, C. y cols., 2005]. 

 Otra consecuencia de este crecimiento tridimensional fue propuesta por Bélanger 

y cols. al observar la variación del voltamperograma cíclico del Fe(CN)6
3/4-, 

completamente reversible para electrodos desnudos de carbono, pero que se volvía muy 

lento al favorecer la formación de multicapas. Sin embargo se observó que la 

reversibilidad se podía recuperar aplicando alternativamente potenciales muy catódicos 

o muy anódicos. Esto podía suponer que la película se había desprendido, pero al 

analizar los electrodos por XPS se vio que la señal de los sustituyentes seguía presente, 

por lo que se propuso que en realidad había dos formas de inmovilización, una 

covalente, tal y como se ha descrito anteriormente, y otra adsorbida por interacciones π-

π y que podía ser eliminada aplicando potenciales extremos [D'Amours, M. y cols., 

2003].  

1.5.3. Aplicación de los nanotubos de carbono (CNT’s) en electrodos 

enzimáticos 

Existen dos tipos de nantoubos de carbono, los de una sola pared (SWCNT’s) y 

los de varias paredes (MWCNT’s). Los SWCNT’s son estructuras unidimensionales de 

1-2 nm de diámetro formadas a partir de una sola capa de grafito enrollada sobre si 

misma, formando un tubo. Las propiedades eléctricas de este tipo de nanotubos 

dependen del diámetro y del ordenamiento helicoidal, pudiendo ser metálicos o 

semiconductores  [Ando, T. y cols., 2002]. Los MWCNT’s fueron descubiertos en 

primer lugar y consisten en varios SWCNT’s concéntricos formando cilindros de 

distintos espesores, dependiendo del número de capas que compongan el nanotubo. Son 
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estructuralmente más complejos y se suelen emplear en aplicaciones que no requieren 

un gran ordenamiento. 

Los CNT’s han demostrado una gran conductividad eléctrica, incluso superior a 

la del cobre [Tans, S. J. y cols., 1997].  

Las propiedades estructurales, químicas y eléctricas de los nanotubos de 

carbono, combinadas con la alta especificad y sensibilidad de los procesos biológicos 

ofrecen una gran oportunidad de cara a su implementación en aplicaciones 

biotecnológicas. Los electrodos de nanotubos de carbono ofrecen una elevada área 

superficial, susceptible de ser modificada con una gran cantidad de enzimas, 

manteniendo un tamaño del electrodo muy reducido y una transducción de la señal 

elevada. Esto permite el diseño de sistemas biotecnológicos miniaturizados [Katz, 

Eugenii y cols., 2004] [Wang, J., 2005].  

Los nanotubos de carbono pueden ser funcionalizados con moléculas biológicas 

sin la necesidad de enlaces covalentes. Los CNT’s con terminaciones abiertas, permiten 

la entrada y el asentamiento de moléculas orgánicas o pequeñas biomoléculas en el 

interior de la cavidad (1-2 nm), como el citocromo c, que se inmovilizó de este modo de 

forma estable y biológicamente activo [Davis, J. J. y cols., 1998]. Las proteínas y 

oligonucleótidos también pueden adherirse a las paredes externas de los nanotubos de 

carbono. Por ejemplo una incubación prolongada de SWCNT’s con glucosa oxidasa, 

cubrió completamente las paredes del nanotubo, debido a adsorciones inespecíficas de 

la enzima [Azamian, B. R. y cols., 2002]. Incluso, recientemente se ha mostrado que 

las hidrogenasas forman espontáneamente un complejo estable con nanotubos en 

disolución [McDonald, T. J. y cols., 2007]. La modificación covalente de los 

nanotubos de carbono con moléculas biológicas resulta de gran importancia. La correcta 

ordenación de las biomoléculas y el aumento de la estabilidad de la inmovilización se 
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hacen necesarias para aplicaciones biocompatibles [Katz, Eugenii y cols., 2004]. Con 

este fin, se ha estudiado que los extremos de los nanotubos y los defectos resultaban 

mucho más reactivos que las paredes. La modificación covalente de los nanotubos de 

carbono conduce a la modificación de algunas propiedades, pudiéndose incrementar de 

manera notable la solubilidad de los mismos. Existen varios métodos para funcionalizar 

nanotubos de carbono [Katz, Eugenii y cols., 2004]. Se pueden modificar los extremos 

y los defectos de los CNT’s mediante enlaces covalentes, pero también se puede 

modificar de forma no covalente las paredes de los nanotubos mediante interacciones π-

π con compuestos como el ácido 1-pirenobutanóico. También se pueden introducir 

ácidos carboxílicos en las paredes de los nanotubos de carbono mediante oxidación, 

empleando ácidos y calor. Esta técnica ha sido ampliamente explotada y cuenta con 

numerosos ejemplos en la literatura [Katz, Eugenii y cols., 2004]. También se ha 

descrito la modificación de los nanotubos de carbono en disolución con sales de 

diazonio del mismo modo que se ha descrito en el apartado anterior para electrodos 

planos de carbono [Heald, C. G. R. y cols., 2004]. Análisis espectroscópicos sugieren 

que los grupos inmovilizados por este método crecen formando cadenas arílicas 

laterales perpendiculares a las paredes de los nanotubos de carbono (Marcoux, Hapiot 

New J chem 2004). Los sustituyentes de los fenilos unidos a los nanotubos han sido 

empleados para unir nanopartículas y DNA.  
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2. Objetivos 

 El objetivo principal de esta tesis ha sido la inmovilización covalente y orientada 

de la hidrogenasa de Desulfovibrio gigas de cara a obtener transferencia electrónica 

directa entre enzima y electrodo. El electrodo diseñado ha de mostrar una gran 

estabilidad y mantener las propiedades de la hidrogenasa, proporcionando corrientes 

catalíticas elevadas y posibilitando el estudio de la hidrogenasa electroquímicamente. 

Estas propiedades son deseables de cara a poder diseñar un electrodo que pueda 

aplicarse en una biopila de combustible o en una celda electrolítica para bioproducción 

de hidrógeno. Para ello se estudiaran distintos métodos de inmovilización y se 

caracterizarán los electrodos obtenidos electroquímicamente. Se modificarán electrodos 

de oro con monocapas autoensambladas de tioles y electrodos de carbono con sales de 

diazonio, de cara a probar que el empleo de un electrodo con cargas positivas en la 

superficie, supone una estrategia adecuada para orientar de modo correcto la 

hidrogenasa y poder obtener así transferencia electrónica directa entre enzima y 

electrodo. Se compararán los diversos métodos de inmovilización realizados con la ya 

adsorción directa de la hidrogenasa sobre electrodos comprobar si el enlace covalente 

mejora la estabilidad del electrodo. Así mismo se optimizarán los métodos de 

modificación de los electrodos de cara a mejorar la transferencia electrónica entre 

enzima y electrodo. 

 Se estudiará electroquímicamente el efecto del oxígeno sobre la hidrogenasa de 

D. gigas y se compararán los resultados con los resultados de FTIR, EPR y XAS. 

 De cara a la implantación de este tipo de electrodos en dispositivos 

miniaturizados se diseñará y caracterizará un electrodo de nanotubos de carbono 

modificado con hidrogenasas. 
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2. Objetivos 

 Empleando las diversas técnicas disponibles en el laboratorio, espectrometría de 

masas, FTIR y EPR se estudiará el efecto de distintas mutaciones cercanas al centro 

activo de la hidrogenasa sensora de Ralstonia eutropha. 

 Finalmente se sintetizarán y caracterizarán complejos biomiméticos de 

hidrogenasa de [FeFe] modificados con ácidos carboxílicos, de cara a su inmovilización 

sobre electrodos de carbono. 
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3.1. Materiales 

3.1.1. Reactivos 

Acetonitrilo grado HPLC, Scharlau 

Acetato de sodio 3-hidrato, >99.5%, Fluka 

Ácido cítrico 1-hidrato, Sigma 

Ácido clorhídrico 37%, Panreac 

Ácido 6,8-ditiolipoico o tióctico (TOA) 98%, Aldrich 

Ácido ferrocenocarboxílico, 97%, Aldrich 

Ácido 3-mercaptopropiónico (MPA) >99%, Fluka 

Ácido 3-mercapto-2-mercaptometilpropiónico, Aldrich 

Ácido 11-mercaptoundecanóico (MUA) 95%, Aldrich 

Ácido Nítrico (HNO3) 65%, Panreac 

Ácido Sulfúrico (H2SO4), 96%, Panreac 

Agua Milli-Q purificada con un Milli-Q Plus EQ-A2/02 de Millipore 

Anilina ≥99.5, Sigma-Aldrich 

Argon, Air Liquide 

4-aminotiofenol (4-ATP) 97%, Aldrich 

CHES, 99%, Sigma 

Cistamina, Sigma 

Cloruro de potasio (KCl), 99%, Panreac 

Cloruro sódico (NaCl), 98%, Panreac 

Deuterio (D2), 20% en Ar, Air Liquide 

Disodio hidrogeno fosfato 12-hidrato, 99%, Panreac 

Disolventes deuterados, Cambridge Isotope Labs. Inc. 
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Ditionito sódico (Na2S2O4), Merck 

N-N’-Diisopropil carbodiimida (DICD) 99%, Aldrich 

Dodecacarbonilo de trihierro (Fe3(CO)12), 98%, Aldrich 

1-etil-3-(3’-dimetilaminopropil)carbodiimida (EDC) >99%, Sigma Ultra 

Etanol absoluto (EtOH), Panreac 

Fast Black K-Salt, Fluka 

Ferroceno (Fc) 98%, Aldrich 

Ferroceno metanol, 97%, Aldrich 

Ferricianuro de potasio, 99%, Aldrich 

Ferrocianuro de potasio, 99%, Aldrich 

Hexano, Aldrich 

Hidrocloruro de Metilviológeno hidrato, 98%, Aldrich 

Hidróxido sódico 1N en disolución, Panreac 

Hidróxido de potasio, 97.5%, Probus 

Hidrogeno, Air Liquide 

MES, 99.5%, Sigma 

Metanol, Aldrich 

Neón (Ne), Air Liquide 

(N-(2-hidroxietil)piperazina-N’-(2-ácido etanosulfónico) ≥99.5% (HEPES), Sigma 

N-hidroxisuccinimida (NHS), 97%, Fluka 

Nitrato de plata (AgNO3), ≥99.5%, Fluka 

Nitrógeno 99.999%, Air Liquide 

Oro, +99.99%, Goodfellow 

Perclorato de tetrabutilamonio, BAS 

Peróxido de hidrógeno (H2O2), 30%, Riedel de Haën 
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Sal de diazonio de perclorato de 4-nitrobenzeno, Aldrich 

Sodio dihidrógeno fosfato 2-hidrato, 99%, Panreac 

Sulfato de Polimixina-B, Sigma-Aldrich  

Tetrafluoroborato de tetrabutilamonio, Aldrich 

Tetrahidrofurano (THF), Aldrich 

TAPS, 99.5% Sigma 

Tolueno, Aldrich 

Para las síntesis organometálicas, los disolventes empleados fueron degaseados y 

desecados borboteando con N2 y pasando por una columna activada de alúmina. 

 

3.1.2. Hidrogenasas 

La hidrogenasa de [NiFe] de Desulfovibrio gigas (Dg) fue proporcionada por el 

Prof. E. Claude Hatchikian del Institut de Biologie Structurale et Microbiologie (CNRS) 

de Marsella. La hidrogenasa fue purificada y extraída siguiendo el procedimiento de  

[Cammack, R. y cols., 1994]. 

La hidrogenasa sensora nativa y mutantes de [NiFe] de Ralstonia eutropha fueron 

producidas y aisladas en el laboratorio de la Prof. Bärbel Friedrich de la Universidad 

Humboldt de Berlín [Gebler, A. y cols., 2007]. 

3.1.3. Material de laboratorio y equipos 

Balanza ADA 70/L, precisión de 100 microgramos 

Baño de agua calefactor Pharmacia Biotech MultiTemp III 

Cámara anaerobia Mecaplex 

Cámara anaerobia MBraun Unilab 

Espectrómetro de masas Masstorr DX 200, VG Quadrupoles Ltd. 
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Espectrómetro infrarrojo de transformada de Fourier Nicolet 860 con detector 

MCT 

Espectrómetro UV-Vis UVICON 940 de Kontron Instruments 

Espectrómetro UV-Vis Shimadzu UV-2401PC 

Filtros de ultracentrífuga Amicon con peso molecular de corte de 30 kDa. 

Filtros de oxígeno Varian Chrompack CP17970 

Micropipetas Eppendorf de 200 μL y 1000 μL 

Micropipetas HT Labmate de 10 μL, 200 μL, 1000 μL, 5000 μL 

Puntas de micropipeta de 10, 200, 1000 y 5000 μL Daslab 

Potenciostato BAS CV-50W 

Potenciostato BAS CV-100W 

Potenciostato/Galvanostato Autolab PGSTAT30 con módulo de impedancia de 

Ecochemie 

Potenciostato/Galvanostato μ-Autolab III de Ecochemie 

Electrodo rotatorio PINE Instruments MSR 

Ventanas para infrarrojo de CaF2 (ApolloScientific Ltd.) o de KBr (International 

Cristal Laboratorios Real Crystal) 
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 3.2. Métodos 

 3.2.1. Medidas de actividad de la hidrogenasa 

 3.2.1.1. Activación de la enzima 

 Para poder determinar la actividad de las muestras de hidrogenasa descritas en el 

apartado anterior, se tomaron 50 μL de enzima, se añadió 1 μL de ditionito sódico 10 

mM para eliminar todo el O2 existente y se activó cada muestra a temperatura ambiente 

durante 4h. bajo presión de H2. Este gas, así como todos los gases empleados en el 

transcurso de esta tesis, se pasó previamente a su uso, por un filtro de eliminación de 

trazas de oxígeno (Chrompack). 

 

 3.2.1.2. Medidas de actividad de intercambio isotópico D+/H+ 

 El experimento se realizó a un pH determinado en un reactor tipo tanque 

anaerobio, conectado a través de una membrana de Teflón de 14 μm de espesor a un 

espectrómetro de masas (Masstorr DX 200, VG Quadrupoles Ltd.). La temperatura del 

reactor se controlaba mediante una camisa de agua y un baño termostatizado (Julabo). 

Se llenó la cubeta con 10 mL de tampón y se procedió al calibrado de la señal eléctrica 

procedente del detector con H2 al 100% y posteriormente con D2 al 20% en Ar; el 

oxígeno residual se eliminó mediante la adición de 1 μL de ditionito sódico 1 mM. 

Finalmente se saturó de D2 al 20% en Ar y se añadió una alícuota de la hidrogenasa 

previamente activada, para tener una concentración final de 0.3 mg/mL. En algunos 

experimentos se midió simultáneamente la evolución de D2, HD y H2 mediante un 

barrido 1-6 a una velocidad de 1 u.m.a/s 

 3.2.1.3. Consumo de H2 

 Las medidas se realizaron midiendo a una longitud de onda de 604 nm y 

utilizando un espectrofotómetro UV-Visible (UVIKON 940 o Shimadzu UV-2401PC). 
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Las muestras se prepararon en una cubeta de cuarzo conteniendo el tampón al pH 

deseado y metil viológeno 1mM como aceptor de electrones. El oxígeno se eliminó 

mediante ciclos de vacío/Ar. Posteriormente se saturó la disolución con H2 al 100% y se 

equilibró la temperatura a 30ºC en un baño termostático. A continuación se añadió 

ditionito sódico 100 mM hasta observar una ligera coloración azul en la cubeta, señal de 

que ya no hay trazas de O2, ya que el O2 reaccionaría con el metil viológeno reducido, el 

cual tiene una coloración azul. Las medidas de  actividad de consumo de hidrógeno se 

iniciaron al inyectar en la cubeta entre 1 y 3 mL de enzima activada y observando la 

cinética de reducción del metil viológeno a 604 nm. 

 

 3.2.1.4. Conversión de orto-para H2 

 Las medidas se realizaron a partir de H2 enriquecido en para. La proporción en 

orto o para H2 es dependiente de la temperatura, estando el equilibrio a temperatura 

ambiente en torno al 75% orto y 25% para. El H2 enriquecido en para se obtiene 

enfriando H2 a 77 K en presencia de carbono activo, que cataliza la conversión de orto a 

para-H2. Finalmente el H2 enriquecido en la forma para se extrae a un balón en vacío 

para evitar que el O2 catalice la conversión de para-H2 a orto-H2. Por este método se 

consigue una mezcla al 50% de orto-para H2. La muestra de hidrogenasa se preparó 

añadiendo 100 μL de disolución de hidrogenasa a 1.5 mL de tampón TRIS 10 mM a pH 

8 que había sido borboteada con Ar durante 5 min. Se hicieron 5 ciclos de Ar/vacío, 

para posteriormente añadir 10 μL de ditionito sódico 1 M, hacer vacío e inyectar a 

continuación 5 mL de H2 para-enriquecido. La composición de la mezcla de gases se 

midió cada 10 minutos pinchando 0.1 mL en un cromatógrafo de gases con una 

columna de alúmina activada y utilizando Ne como gas portador y gas referencia. El 

detector de conductividad térmica (diseñado y construido por el grupo de Control de 
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Procesos del Instituto de Catálisis) fue el empleado para seguir la evolución de la 

conversión orto-para con el tiempo. La monitorización de la señal se obtuvo mediante 

un software realizado con LabWiew (programado por el Ingeniero Industrial Alejandro 

Ballesteros García en el Instituto de Catálisis y Petroleoquímica). 

 

 3.2.2. Espectroscopia infrarroja por transformada de Fourier 

 Para la realización de los experimentos de FTIR se empleó un espectrómetro de 

transformada de Fourier Nicolet 860, equipado con un detector MCT y un sistema de 

purga para la eliminación de CO2 y H2O (Whatman). El compartimiento de muestras se 

modificó con una caja de metacrilato y una barra vertical móvil que permite realizar 

medidas consecutivas del fondo y de la muestra sin abrir el compartimiento (realizado 

en el taller mecánico del Instituto de Catálisis y Petroleoquimica). 

 3.2.2.1.  Montaje de la celdilla electroquímica para medidas de FTIR 

 La celdilla electroquímica [Moss, D. y cols., 1990] (figura 3.2.1) utilizada para 

realizar las medidas estaba compuesta de una malla de oro de 6 μm de espesor que actúa 

como electrodo de trabajo, situada entre dos ventanas de CaF2, en contacto eléctrico con 

una pestaña de oro que actúa como contra-electrodo. El electrodo de trabajo también se 

mantiene en contacto por capilaridad con un electrodo de referencia de Ag/AgCl (+208 

mV vs. electrodo estándar de hidrógeno). Las ventanas de CaF2 se asientan sobre unos 

anillos de silicona, que a su vez descansan sobre un soporte de metacrilato. Esto se sitúa 

en una cavidad circular de teflón con un recubrimiento de acero. Sobre la malla de oro 

se deposita la muestra a medir (10 μL centrados en la ventana), se cerró con  una 

segunda ventana de CaF2 por la parte superior, de modo que la muestra forma una capa 

fina de 8 μm entre las dos ventanas. El sistema se encuentra albergado en una estructura 

formada por dos placas de acero, que soportan el sistema en el espectrómetro de IR y 
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que pueden ser refrigeradas para controlar la temperatura durante el experimento. La 

cavidad circular de teflón se rellenó de una solución de KCl 0.2 M en tampón TRIS 50 

mM pH 8. Esta disolución tiene la función de electrolito soporte y mantiene la 

conductividad entre el electrodo de trabajo, contra-electrodo y el electrodo de 

referencia. El potencial de la celdilla se controló mediante un potenciostato BAS CV-27 

y medido con un multímetro Fluke 77, mientras que la temperatura se controló mediante 

un baño termostatizado Huber CC 230. Los espectros de FTIR fueron obtenidos por la 

medida de 124 barridos realizados en cada muerta, cuya resolución fue de 2 cm-1. De los 

espectros, se restó el blanco y se corrigió la linea base utilizando el programa OMNIC 

de Nicolet. 

 

Figura 3.2.1. Composición de la celdilla electroquímica utilizada para las medidas de FTIR.  [MOSS, D. 

y cols., 1990] a) Ventanas de CaF2; b) Base de metacrilato; c) Cavidad de teflón; d) Recubrimiento de 

acero; e) Contra-electrodo (pestaña de oro); f) Electrodo de trabajo (malla de oro); g) Junta de silicona; h) 

Conexión capilar entre el electrodo de trabajo y el de referencia. 
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 3.2.2.2. Preparación de muestras para medidas en la celda espectro-

electroquímica 
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5.5 40 54 -34 -20 -86 -97 -138 -138 -184 -222 -235 -358 -449 
5.6 34 48 -40 -28 -92 -103 -143 -144 -190 -227 -241 -358 -449 
5.7 29 42 -46 -37 -98 -109 -149 -150 -195 -232 -248 -358 -449 
5.8 23 36 -52 -46 -104 -115 -155 -156 -200 -237 -254 -358 -449 
5.9 17 30 -58 -55 -110 -121 -160 -162 -204 -241 -260 -358 -449 
6 11 24 -63 -64 -116 -127 -166 -168 -209 -245 -265 -358 -449 

6.1 6 17 -69 -73 -122 -133 -171 -174 -213 -249 -271 -358 -449 
6.2 0 11 -75 -81 -128 -139 -176 -180 -217 -253 -276 -358 -449 
6.3 -5 5 -80 -90 -134 -144 -181 -185 -220 -257 -281 -358 -449 
6.4 -10 -2 -86 -99 -140 -150 -186 -191 -224 -261 -286 -358 -449 
6.5 -16 -9 -92 -108 -146 -156 -191 -197 -228 -264 -291 -358 -449 
6.6 -21 -15 -97 -117 -151 -162 -196 -203 -231 -267 -296 -358 -449 
6.7 -26 -22 -103 -126 -157 -168 -200 -209 -234 -271 -301 -358 -449 
6.8 -30 -29 -108 -134 -163 -174 -205 -214 -237 -274 -306 -358 -449 
6.9 -35 -37 -113 -143 -169 -179 -209 -210 -241 -277 -311 -358 -449 
7 -39 -44 -118 -152 -175 -185 -213 -226 -244 -280 -317 -358 -449 

7.1 -44 -52 -123 -161 -181 -191 -217 -231 -247 -283 -322 -358 -449 
7.2 -48 -59 -128 -170 -187 -196 -221 -237 -250 -286 -327 -358 -449 
7.3 -52 -67 -132 -178 -193 -202 -224 -242 -253 -289 -332 -358 -449 
7.4 -56 -75 -136 -187 -199 -207 -228 -248 -256 -292 -338 -358 -449 
7.5 -59 -83 -141 -196 -205 -213 -231 -253 -259 -295 -343 -358 -449 
7.6 -63 -92 -145 -205 -211 -218 -234 -258 -262 -299 -349 -358 -449 
7.7 -66 -100 -149 -213 -216 -223 -238 -263 -265 -301 -355 -358 -449 
7.8 -70 -108 -152 -222 -222 -228 -241 -268 -268 -304 -360 -358 -449 
7.9 -73 -117 -156 -230 -228 -233 -244 -273 -271 -307 -366 -358 -449 
8 -76 -125 -159 -239 -234 -238 -247 -277 -274 -310 -372 -358 -449 

8.1 -79 -134 -163 -247 -240 -242 -250 -282 -277 -313 -378 -358 -449 
8.2 -82 -142 -166 -255 -246 -247 -253 -286 -280 -316 -383 -358 -449 
8.3 -86 -151 -169 -263 -252 -251 -256 -290 -283 -119 -389 -358 -449 
8.4 -89 -159 -173 -271 -258 -255 -259 -294 -286 -322 -395 -358 -449 
8.5 -92 -168 -176 -279 -264 -259 -263 -297 -289 -225 -401 -358 -449 
  E'0 (mV, vs NHE) 

 

Tabla 3.2.1. Valores del potencial redox de los distintos mediadores en función del pH.  

 

 Para poder obtener un buen resultado la muestra debe tener una concentración de 

entre 0.7 y 1 mM. Las muestras se concentraron por ultrafiltración en Centricon 
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(Amicon, masa molecular de corte 30.000) y utilizando una centrífuga (Beckman-

Coulter Avanti J-E) y la cuantificación final se realiza con el espectrofotómetro UV-

visible tomando en cuenta los coeficientes de extinción molar de la hidrogenasa a 280 

nm (170 mM-1 cm-1) y a 400 nm (46.5 mM-1 cm-1) [Hatchikian, E. C. y cols., 1978]. A 

continuación 10 μL de esta disolución concentrada se diluyeron sobre la cantidad 

necesaria de tampón 50 mM del pH deseado: Glicina (pH 3), Acetato (pH 4-5), MES 

(pH 6), HEPES (pH 7), TRIS (pH 8-9). Para hacer más eficiente la transferencia 

electrónica entre la hidrogenasa y el electrodo de trabajo se emplearon mediadores 

redox. Se añadió 1 μL de disolución 0.5 mM de mediadores y 200 mM de KCl. La 

tabla 3.2.1 muestra el potencial redox al que actúan los distintos mediadores en función 

del pH. Es importante emplear una mezcla de mediadores que cubran todos los valores 

de potencial a los que se va a trabajar a un determinado pH.  

 

 3.2.3. Modificación de electrodos de oro con monocapas autoensambladas ( 

SAM’s) de tioles 

 Se emplearon electrodos de hilo de oro soportados en un cuerpo de latón para 

facilitar las conexiones y poder preparar electrodos siempre de la misma longitud. El 

electrodo se pulió con alúmina de 0.05 μm sobre papel de filtro, para luego sonicarlo 10 

minutos en EtOH/H2O 2:1. Finalmente se calentó al rojo en una llama y se enfrío en 

agua. El electrodo se activó en H2SO4 0.5 M, haciendo 25 ciclos de voltamperometría 

cíclica a 0.1 V/s entre 0 y 1.4 V (vs Ag/AgCl) usando un puente con conexión luggin 

para el electrodo de referencia y evitar la presencia de cloruros en la disolución. De este 

modo se determinó también el área microscópica del electrodo mediante la integración 

del pico de reducción de los óxidos formados en superficie. Finalmente se lavaron los 

electrodos con agua Mili-Q y se sumergieron en una disolución del tiol 1 mM en 
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etanol/agua (2:1) durante toda la noche (18h). Mediante este procedimiento se 

modificaron electrodos con cistamina (CIS), ácido tióctico (TOA) y ácido 

mercaptoundecanoico (MUA). En el caso del 4-aminotiofenol (4-ATP) se disolvió y 

lavó en EtOH puro. 

 Cuando se han empleado electrodos rotatorios de oro (Pine Instruments), estos 

se limpiaron con disolución piraña (H2SO4/H2O2, 3:1) durante 5 minutos, se lavaron con 

agua y se pulieron con alúmina de 0.05 μm sobre un paño de pulido (Buehler), para, 

posteriormente sonicarlos en etano/agua (2:1) durante 10 min. Finalmente se activaron 

del mismo modo que los hilos en ácido sulfúrico 0.5 M y se determinó su área. 

 3.2.3.1. Modificación de SAM’s ácidas con grupos amino 

 Para poder obtener electrodos con grupos amino, se modificaron los electrodos 

recubiertos con SAM’s ácidas etilendiamina (EDA). Una vez recubierto el electrodo con 

el alcanotiol, siguiendo el procedimiento descrito en el apartado anterior, se lava el 

electrodo con etanol/agua (2:1) y con dimetil sulfóxido (DMSO), para a continuación 

activar los carboxilatos sumergiendo el electrodo en una disolución de 1-etil-3-(3’-

dimetilaminopropil)carbodiimida (EDC) 0.1 M en DMSO durante 3h. Se lavaron los 

electrodos con DMSO y se introdujeron en etilendiamina (EDA) concentrada otras 3 

horas. Finalmente se lavaron los electrodos con DMSO. El mismo procedimiento se 

empleó para modificar con 1,6-diamino-3,6-dioctano (DADOO) en lugar de EDA. 

 3.2.3.2 Inmovilización de hidrogenasa Dg sobre SAM’s con grupos ácido 

 Los electrodos modificados con MUA o TOA, se activaron en DMSO con EDC 

0.1 M durante 3 horas, se lavaron posteriormente con DMSO durante 5 minutos con 

agitación y se sumergieron en una disolución de hidrogenasa 0.8 μM en tampón HEPES 

50 mM pH 7.6 durante una hora y media. Finalmente se lavó con HEPES 0.1 M pH 7.6 

y KCl 0.25 M 5 minutos con agitación. 
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 3.2.4. Inmovilización de hidrogenasa Dg sobre SAM’s con grupos amino 

 Los electrodos modificados con cistamina o gupos ácidos modificados con EDA 

o DADOO, se sumergieron en una disolución 5 mM de N-hidroxisuccinimida (NHS) y 

5 mM de EDC, con hidrogenasa de Desulfovibrio gigas en una concentración 

aproximada de 0.8 μM, en tampón HEPES 10 mM a pH 7.6. Se dejó reaccionar el 

electrodo durante una hora y media a temperatura ambiente. Finalmente se lavó con 

tampón fosfato 0.1 M y KCl 0.25 M a pH 8 durante 5 minutos con agitación para 

eliminar la hidrogenasa adsorbida. 

 

 3.2.4.1 Inmovilización de hidrogenasa Dg sobre electrodos modificados con 4-

ATP 

 Sobre un electrodo rotatorio de Au (diámetro 0.5 cm) modificado con una 

monocapa autoensamblada de 4-ATP se depositó una gota de 6 μL de hidrogenasa de D. 

gigas 27 μM en tampón MES pH 6, 10 mM y se dejó durante 30 minutos, para 

posteriormente añadir  4.5 μL de NHS 18 μM y 5.5 μL de EDC 38 μM en tampón MES 

10 mM a pH 6. Se dejó reaccionar a temperatura ambiente durante 90 minutos. A 

continuación se lavó el electrodo con agitación durante 5 minutos, en una disolución de 

tampón fosfato a pH 8 con KCl 0.25 M. 

 

 3.2.5. Modificación de electrodos de carbono con hidrogenasa adsorbida 

 Se modificaron electrodos rotatorios de fabricación casera de carbono pirolítico 

altamente orientado (HOPG) plano “edge” de 1.5 mm de diámetro, embebido en 

pegamento tipo epóxido para exponer solo la cara “edge” del electrodo. La adsorción de 

la hidrogenasa se realizó siguiendo el protocolo descrito por  [Pershad, H. R. y cols., 
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1999a] para Allochromatium vinosum. Se preparó una mezcla de tampones para trabajar 

a distintos pH’s consistente en NaCl 0.1M y MES, HEPES, TAPS, CHES y acetato 

sódico 15 mM. Para el crecimiento del film de hidrogenasa adsorbida se preparó la 

celda electroquímica con 10 μL de disolución de hidrogenasa de D. gigas (2.46 

mg/mL), 10 μL de disolución de polimixina (20 mg/mL) y 980 μL de mezcla de 

tampones a pH 7. Dentro de la cámara anaerobia se pulió el electrodo con alúmina y se 

sonicó en agua mili-Q durante 10 segundos. Rápidamente se conectó a la celda para 

hacer 25 ciclos de voltamperometría cíclica, barriendo a 10 mV/s entre -0.8 y 0 V a 

temperatura ambiente (23ºC) y con un electrodo de referencia de calomelanos saturado. 

Una vez finalizado este procedimiento ya se puede proceder a trabajar con el electrodo 

con la enzima adsorbida. 

 

 3.2.6. Modificación de electrodos de carbono con sales de diazonio 

 Los electrodos de carbono empleados fueron electrodos rotatorios de carbono 

pirolítico altamente orientado (HOPG) plano “edge” (Pine Instruments), de 0.5 cm de 

diámetro. Se pulieron empleando papel abrasivo de grano fino y alúminas de 1, 0.3 y 

0.05 μm. Posteriormente se sonicaron en etanol/agua (2:1) durante 10 minutos, se 

secaron con aire y se sumergieron en la celda electroquímica con una disolución de sal 

de diazonio recién preparada 1.8 mM en acetonitrilo, empleando como electrolito 

soporte tetrafluoroborato de tetrabutilamonio 0.1 M. Como electrodo de referencia se 

utilizó uno de Ag/AgCl (3M) de BAS y como contraelectrodo un hilo de platino. La 

modificación electroquímica del electrodo se realizó mediante voltamperometría cíclica, 

a 0.2 V/s. Según el experimento y el recubrimiento deseado se hicieron entre 2 y 6 

ciclos entre 0.75 V y 0 V. 
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 También se realizó a una modificación no electroquímica, en la que se sumergió 

el electrodo en una disolución 10 mM de la sal de diazonio en acetonitrilo durante 

distintos tiempos (entre 30 segundos y 30 minutos) 

 Una vez modificado, el electrodo se lavó con acetonitrilo y sumergiéndolo 

posteriormente en etanol y en agua. 

 3.2.6.1. Reducción del grupo nitro del 4NB 

 El electrodo modificado por el procedimiento descrito en el apartado anterior 

con 4-nitrobenceno, se redujo electroquímicamente a 4-aminobenzeno introduciéndolo 

en una celda que contenía una mezcla de etanol/agua (1:9) con KCl 0.1 M, y se realizó 

una voltamperometría cíclica de 0 a -1.4 V (vs. Ag/AgCl) a una velocidad de 0.2 V/s, o 

H2SO4 0.1 M o HCl 0.1 M, en cuyo caso los potenciales aplicados para la reducción 

fueron de 0.6 a -0.8 V y la misma velocidad de barrido. 

NO2 NH2

6 H+, 6 e-

 

 

  

 3.2.7. Preparación de electrodos de nanotubos de carbono 

 Los nanotubos de carbono se crecieron sobre unos microchips de oro que se 

fabricaron en colaboración con el Dr. Francisco Muñoz del Centro Nacional de 

Microelectrónica de Barcelona. En primer lugar se creció, por tratamiento térmico, una 

capa de óxido de 800 nm sobre unas obleas de silicio de 4 pulgadas. Esta capa formó un 

soporte aislante para la construcción del electrodo. La metailzación de estas obleas se 
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llevó a cabo en un solo paso, empleando una pistola de electrones (Leybold, Unidex 

450). En primer lugar se creció una capa de titanio de  20 nm y otra de nickel de 20 nm 

que actuarían favoreciendo la adhesión de la siguiente capa de oro de 150 nm. Estas 

capas se depositaron siguiendo un protocolo anteriormente descrito  [Alonso Lomillo, 

M. Asuncion y cols., 2005]. Una vez depositadas las capas, la oblea se separó en 

cuadrados de 3.0 x 2.0 mm. 

 Los nanotubos de carbono de múltiples paredes (MWCNTs) se crecieron en los 

chips de oro por deposición química de vapor de acetileno con un catalizador de hierro 

en el laboratorio de la Prof. Inmaculada Rodríguez del Instituto de Catálisis y 

Petroleoquímica [Sampedro-Tejedor, P. y cols., 2007]. Los chips se depositaron 

horizontalmente en el centro de un reactor de tubo de cuarzo situado dentro de un horno 

tubular. Se hizo pasar por el reactor una mezcla de nitrógeno con un caudal de 1850 

sccm y de hidrógeno con un caudal de 40 sccm, que actuaron como gases portadores. La 

fuente de carbono empleada fue acetileno (40 sccm) y como catalizador se empleó una 

corriente de nitrógeno (150 sccm) que había sido borboteada por una una solución 

líquida a 0ºC de Fe(CO)5. La temperatura de reacción del reactor fue de 750 ºC y se 

mantuvo constante durante los 30 minutos que duró la reacción de crecimiento de los 

nanotubos.  

 Los nanotubos crecidos se analizaron por microscopía de barrido (SEM, Hitachi 

S-3000N) y por microscopía de transmisión (TEM, JEOL JEM 2000FX). Las muestras 

de TEM se prepararon rascando la superficie del electrodo, rompiendo los agregados de 

nanotubos y sonicandolos para dispersarlos en acetona. Se colocó una gota de esta 

dispersión en la rejilla del TEM y se dejó evaporar. 
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 Los chips construidos de este modo se montaron sobre un conector TO5 (Vac-

Tron S.A., Barcelona) y se aislaron con un encapsulante polimérico curado por luz UV, 

dejando una ventana para operar como electrodo de trabajo. 

 El área electroactiva de cada electrodo se midió por cronoculombimetría de 

ferrocenometanol o de ferricianuro potásico.  

 Esta técnica mide la carga frente al tiempo para un pulso de un tiempo y 

potencial determinado. En la figura 3.2.2 se puede ver la respuesta de un electrodo al 

pulso aplicado. La forma del cronoculombograma se puede explicar teniendo en cuenta 

el gradiente de concentraciones de las especies adyacentes al electrodo. Es una técnica 

de gran utilidad para determinar el área microscópica de un electrodo. 

 Para la determinación del área electroactiva del electrodo, el potencial inicial 

debe ser un potencial al cual no hay electrólisis (potencial inicial) y posteriormente se 

cambia el potencial a un valor determinado en el que si que hay electrólisis (potencial 

final), durante un tiempo definido por la amplitud del pulso. Finalmente en este, se 

aplica un segundo pulso, a un potencial igual al inicial para ver la reacción de 

electrólisis de las especies formadas durante el pulso anterior.  
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Figura 3.2.2. Medida de cronoculometría de un electrodo. En la parte superior se muestra el resultado de 

la representación de la carga frente al tiempo. En la parte inferior se representa el potencial aplicado 

frente al tiempo.  

 

 En un experimento de cronoamperometría la intensidad de corriente viene dada 

por la ecuación de  Cottrell (eq. 1).  

2121

21

)(
t

CnFADti oo

π
= (eq. 1) 

 La carga es la integral de la corriente con respecto al tiempo, por tanto la 

expresión de la carga para un experimento de este tipo, viene de la integración de la 

ecuación de Cottrell: 

21
21

212 tDnFACQ oo
t π

= (eq. 2) 

 La ecuación 2 (ecuación de Anson) muestra una dependencia de la carga 

acumulada con la raíz del tiempo. Por tanto si se hace una representación de la carga 

frente a t1/2, debería salir una recta con una pendiente de la que se podría determinar el 

área electroactiva del electrodo, a partir de valores conocidos de la concentración inicial 

de la especie electroactiva empleada (Co) y de su coeficiente de difusión (Do).  
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 Se preparó una disolución de ferrocenometanol 0,25 mM en tampón fosfato 10 

mM a pH 7 y KCl 0,1 M y se realizó una cronocoulometría en un potenciostato CV-50 

de BAS, con un potencial inicial de 0 mV y final de 400 mV y una amplitud de pulso de 

250 ms. El valor del coeficiente de difusión del ferrocenometanol es de 6,7·10-6 cm2/s. 

 Al emplear ferricianuro potásico, se empleó una disolución 1.1 mM de esta sal 

en KCl 0,1 M. El potencial inicial fue de 500 mV y el final de 0 mV, con un pulso de 

250 ms. En este caso el coeficiente de difusión es de 7,6·10-6 cm2/s. 

 

 3.2.8. Unión covalente de hidrogenasa D. gigas a electrodos de carbono 

modificados con grupos amino 

 Para inmovilizar la hidrogenasa se dejó una gota de 16 μl sobre la superficie del 

electrodo a reaccionar durante 1,5 h. Esta gota se componía de 6 μl de disolución de 

hidrogenasa de D. gigas 27 μM en tampón MES a pH 6, 10 mM (que se dejaba 

previamente 20 minutos sobre el electrodo a solas), 4.5 μl de disolución de hidrocloruro 

de N-hidroxisuccinimida 18 mM y 5.5 μl 36 mM de N-(3-dimetilaminopropil)-N’-

etilcarbodiimida, todo en tampón MES 10 mM. El pH del tampón utilizado durante la 

inmovilización se varió de 6 a 7.6 y la fuerza iónica se modificó añadiendo NaCl en la 

cantidad deseada a la disolución. Después de los 90 minutos de inmovilización se lavó 

el electrodo en tampón fosfato 0.1 M y KCl 0.25 M, con agitación durante 5 minutos. 

 3.2.8.1. Estudio de la influencia del pH durante la inmovilización de la 

hidrogenasa 

 Para comprobar que la orientación de la hidrogenasa se debía principalmente a 

las interacciones electrostáticas, se llevó a cabo la inmovilización tal y como se describe 

en el apartado anterior a dos pH’s distintos, a pH 6 y a pH 7.6 y se estudió la proporción 

de enzima que daba transferencia electrónica directa, comparando la corriente obtenida 
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sin la presencia de metil viológeno como mediador, con la corriente obtenida tras  

añadir mediador hasta una concentración de 1.25 mM.  

 3.2.8.2. Estudio de la influencia de la fuerza iónica durante la inmovilización de 

la hidrogenasa 

 Se estudió el efecto de la fuerza iónica durante la inmovilización de la 

hidrogenasa. Para ello, en las condiciones óptimas de pH (pH 6), se fue variando la 

fuerza iónica de la gota de 16 μL en la que se inmovilizaba la hidrogenasa sobre el 

electrodo. Esto se hizo añadiendo NaCl para tener una concentración de 0.31 M, 0.60 M 

y 1.00 M. 

  

 3.2.9. Activación de la hidrogenasa de D. gigas sobre electrodos 

 Los estudios electroquímicos con hidrogenasa se llevaron a cabo en una celda 

diseñada especialmente para este tipo de experimentos y que podemos ver 

esquematizada en la figura 3.2.3. Esta celda consta de una camisa de agua para poder 

termostatizar la disolución de trabajo. Consiste en una celda electroquímica de 3 

electrodos y como potenciostato se empleó un Autolab 30. El electrodo de referencia se 

coloca en el brazo externo (SCE, Radiometer Analytical), de forma que siempre lo 

mantenemos a temperatura ambiente. Tenemos una boca central que se acopla al eje del 

electrodo rotatorio (Pine Instruments Inc.) y 4 bocas auxiliares. Una de entrada de gases, 

otra de salida, otra para el contra-electrodo de platino y una cuarta para poder inyectar 

disoluciones. 
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Figura 3.2.3. Esquema de la celda electroquímica empleada para trabajar con electrodos modificados con 

hidrogenasa. (1) Unión esmerilada 24/32, (2) Unión roscada 13 mm, (3) Unión esmerilada 14/20, (4) 

Union capilar tipo luggin, (5) Camisa termostatizada, (6) Entrada de agua del baño termostatizado, (7) 

Salida agua. El electrodo de referencia se conecta en la unión nº 3, la boca nº 1 es la del electrodo de 

trabajo, donde se conecta el eje del electrodo rotatorio. Las conexiones nº 2 son las de entrada/salida de 

gases y donde se coloca el contra-electrodo. 

 

 Esta celda se introdujo en la cámara anaerobia, para evitar la presencia de 

oxígeno, que aunque en mínimas concentraciones, inactiva la enzima. Para medir 

experimentos de hidrogenasa, el procedimiento estándar fue el siguiente. En primer 

lugar se puso el baño a 40ºC y se borboteó N2 en la disolución, que había pasado 

previamente por el filtro de O2 (Varian), para asegurar una completa eliminación del 

oxígeno. A continuación se midieron unos voltamperogramas cíclicos entre -0.8 V y 0 

V a 20 mV/s, sin rotación y a 2500 rpm. El siguiente paso fue la activación de la 

enzima, para reducir la enzima en estado Ni-A a formas activas. Para ello se pasó H2 por 

la celda y se aplicó un potencial constante de -0.8 V durante hora y media, sin rotación 

y manteniendo los 40 ºC. Este tratamiento debería bastar para activar completamente la 

hidrogenasa de D. gigas. En el caso de electrodos de oro, dado que las SAM’s de tioles 

son menos estables y sufren desorción reductiva a potenciales negativos, la activación 

1
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4
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se realizó a temperatura ambiente y sin aplicar potencial sobre el electrodo. De forma 

que el tiempo de activación se alargó hasta las 3 horas. Así mismo la voltamperometría 

previa se hizo entre -0.4 V y 0 V (vs. Ag/AgCl), por el mismo motivo. 

 

 3.2.10. Métodos electroquímicos de análisis y caracterización de los 

electrodos de hidrogenasa 

 La medida más habitual fue la voltamperometría cíclica. Una vez activado el 

electrodo, se puede obtener una medida directa de la actividad de la enzima del 

voltamperograma. Así, tras 90 min de activación se procedió a la medida del mismo, 

entre -0.8 y 0 V, a 20 mV/s, sin agitación y con rotación a 2500 rpm, para eliminar 

limitaciones de transporte de H2 a la superficie del electrodo. 

 Cuando se trabajó con electrodos con hidrogenasa adsorbida, se hizo una 

segunda voltamperometría cíclica, pero esta vez aumentando la rotación del electrodo a 

3500 rpm, para ver si la corriente aumentaba o no. En el caso de aumentar, tendríamos 

limitación difusional del substrato debido a que se ha adsorbido más de una monocapa 

de enzima, lo cual puede dar problemas en futuros ensayos con el electrodo. Al tener 

limitación por difusión de sustrato, la forma de los voltamperogramas cíclicos, se ve 

distorsionada por la velocidad con que el hidrógeno difunde hacia el electrodo. Es 

importante eliminar este control difusional, para que los voltamperogramas cíclicos 

proporcionen información proveniente únicamente de las propiedades catalíticas de la 

enzima (así como de velocidad de transporte electrónico inferfacial con el electrodo) 

Para  evitar estos problemas, se “limpiaba” suavemente la superficie del electrodo con 

un algodón, hasta que no apareciese limitación por difusión. 



3. Materiales y métodos 

 - 66 -

 En el caso de electrodos de oro con SAM’s de tioles, las medidas se realizaron 

entre -0.4 y 0 V para evitar la desorción de las monocapas, excepto con el 4-ATP, que 

permitió medir hasta potenciales de -0.7 V (vs Ag/AgCl) 

 Para ver la estabilidad de los electrodos y para realizar cinéticas de 

activación/inactivación de la enzima se empleó la cronoamperometría, donde se seguíó 

la intensidad de corriente con el tiempo, ya sea durante la oxidación de la enzima o para 

ver como respondía ésta a cambios en el potencial aplicado, o a distintos gases, como 

CO, O2, o simplemente a la temperatura. Dada la variedad de experimentos, estos se 

describirán con detalle en la sección de resultados. 

 Los ajustes de los voltamperogramas cíclicos se realizaron con el programa 

SigmaPlot 10.0., excepto el “ajuste 3” que se realizó con el “SOAS” un software 

diseñado por Léger y cols. para estos efectos [Fourmond, Vincent y cols., 2009]. Para 

este ajuste se empleó el comando “fit_so21n”, que supone el ajuste para una oxidación 

catalítica, de un proceso que implica a 2 electrones y en el que no se alcanza una 

corriente límite. 

 

 3.2.11. Síntesis de compuestos biomiméticos de hidrogenasa 

 3.2.11.1. Síntesis de (μ-SCH2CH2COOH)2[Fe(CO)3]2 (1) 

 La síntesis de estos compuestos carboxilados se consiguió siguiendo rutas 

similares a las empleadas para alquil-tiolatos [Vijaikanth, V. y cols., 2005]. En este 

caso, se puso a reaccionar 5 gramos de Fe3(CO)12 (verde oscuro, Aldrich) y 1.97 ml de 

ácido 3-mercaptopropiónico en un matraz de fondo redondo en un baño de aceite y a 

reflujo de  30 ml de tolueno durante una hora y a continuación se separó el producto en 

una columna de alúmina, empleando como eluyentes una mezcla de tolueno y acetato de 

etilo (1:1). El rendimiento obtenido fue de un 30%. 
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 Todos los compuestos fueron caracterizados siempre que fue posible por FTIR, 

masas, análisis elemental, 1H RMN, 31P RMN y análisis cristalográfico. 
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 3.2.11.2. Síntesis de μ-(SCH2)2CHCOOH[Fe(CO)3]2 (2) 

 Para la síntesis de este complejo en primer lugar se sintetizó el ácido 3-

mercapto-2-(mercaptometil)propanoico, siguiendo el protocolo de  [Singh, R. y cols., 

1990] y que podemos ver resumido en el siguiente esquema: 

CO2EtEtO2C

OH OH

aq HBr

Δ

CO2H

Br

1) AcSH, aq Na2CO3, 5ºC

2) H+

CO2H

SAc

CO2H

SAcSAc

1) aq. KHCO3, Δ

2) H+

CO2H

SHSH

AcSH
25ºC

 

Síntesis del 3-mercapto-2-(mercaptometil)propanoico a partir de reactivos disponibles comercialmente 

 

 A continuación se calentó a 80ºC en tolueno una mezcla de Fe3(CO)12 (5 gr, 9.92 

mmol)  y de 3-mercapto-2-(mercaptometil)propanoico (1.51 gr, 9.92 mmol) durante 
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media hora. La disolución roja con un precipitado naranja resultante se filtró sobre una 

columna corta de Celite ® y el filtrado se secó a vacío. El producto se extrajo con 

acetonitrilo, se filtró con una membrana de nylon (0.2 μm), resultando así un polvo rojo. 

Se obtuvieron cristales al enfriar una disolución en diclorometano a -20 ºC. El 

rendimiento obtenido fue de un 36%. 

 

 3.2.11.3. Síntesis de (μ-pdt)[Fe(CO)3][Fe(CO)2{P(C2H4COOH)3}] (3) 

 Para la síntesis de este compuesto se partió del bien conocido (μ-pdt)[Fe(CO)3]2 

[Lyon, E. J. y cols., 2001]. En acetonitrilo (30 mL) se mezclaron 1 equivalente del 

compuesto  de hierro (2 gr) con la fosfina comercial (Acros) P(CH2CH2COOH)3HCl, en 

presencia de 1 equivalente de agente descarboxilante ONMe3 a temperatura ambiente. 

La reacción finaliza en 5 minutos y el producto lavó con hexano y H2O. 

Fe Fe

OC CO
OC P(C2H4COOH)3

OC CO
S
S

Fe Fe

OC CO
OC CO

OC CO
S
S

1 eq ONMe3

CH3CN
3

+ P(C2H4COOH)3

 

 

 3.2.11.4. Síntesis de (μ-(SCH2)2CHCONHPh)[Fe(CO)3]2 (4) 

 Partiendo del compuesto 2 (100 mg) se hizo reaccionar con anilina en presencia 

de 1,4 equivalentes de diisopropilcarbodiimida (DICD) como activador del ácido 

carboxílico, en diclorometano, a temperatura ambiente. La reacción fue rápida y en 5 

minutos se concentró la disolución y se pasó por una columna de gel de sílice, eluyendo 

con MeOH/CH2Cl2 (5:95 v:v).  

Fe Fe

OC CO
OC CO

OC CO
S
S

HOOC

NH2

+
Fe Fe

OC CO
OC CO

OC CO
S
S

PhNHOC

iPrN=C=NiPr
THF, rt

2 4  
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 3.2.11.5. Síntesis de (μ-(SCH2)2CHCOOH)[Fe(CO)2PMe3]2 (5) 

 La reacción de 2 equivalentes de PMe3 con 1 equivalente del complejo 2 a 50 ºC 

durante 3 horas en tolueno, condujo a la formación del compuesto disustituido por la 

trimetil fosfina, que se eluyó en una columna, lavando primero con tolueno y 

posteriormente con una mezcla de tolueno/acetato de etilo (2:1, v:v). El producto eluye 

como una banda roja-anaranjada. 

Fe Fe

OC CO
OC CO

OC CO
S
S

HOOC

+ 2 PMe3
50 ºC
CH3CN

Fe Fe

Me3P CO
OC PMe3

OC CO
S
S

HOOC

 

 

 3.2.12. Unión de compuestos biomiméticos de hidrogenasa a electrodos de 

carbono 

 Se probó la simple adsorción del compuesto biomimético sobre el electrodo de 

carbono, depositando una disolución de complejo en acetonitrilo, dejando secar y 

llevando el electrodo a la celda, con disolución acuosa. Los electrodos empeados fueron 

HOPG “edge” y carbono vítreo (GC) 

 Para la inmovilización covalente de los compuestos biomiméticos, se usaron 

diversas concentraciones de compuesto biomimético, N,N’-diisopropilcarbodiimida 

(DICD) y N-hidroxisuccinimida  (NHS) sobre electrodos de carbono modificados con 

sal de diazonio de 4-NB tal y como se describe en el apartado 3.2.6. . Tras detectar que 

el intermedio activado con NHS del grupo carboxílico del biomimético no reaccionaba 

en disolución con la anilina, se dejó de usar NHS. Los disolventes empleados fueron 

diclorometano, acetonitrilo o dimetilsulfóxido. Las mejores condiciones fueron usando 

una concentración 50 mM de DICD y saturada de compuesto 2 (es muy insoluble, 
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inferior a 50 mM), usando DMSO como disolvente y dejando una gota de 16 μL sobre 

el electrodo toda la noche (unas 18 h). Finalmente se lavó el electrodo con DMSO 5 

minutos en un vial con agitación y con acetonitrilo otros 5 minutos. 

NH2 + RCOOH NHCOR
DICD

 

 También se estudió estabilizar el electrodo con líquidos iónicos, cubriendo el 

electrodo antes de las medidas electroquímicas con 2 μL de metiltrioctilamonio 

bis(trifluorometilsulfonil)imida. Previamente se estudió por infrarrojo la estabilidad del 

compuesto 2 en el líquido iónico. 

 

 3.2.13. Métodos electroquímicos de análisis y caracterización de electrodos 

modificados con compuestos biomiméticos de hidrogenasa 

 Los electrodos modificados con compuestos biomiméticos se analizaron por 

voltamperometría cíclica. Se probaron en acetonitrilo o en THF con tetrafluoroborato de 

tetrabutilamonio 0.1 M como electrolito soporte y empleando como electrodo de 

referencia o bien uno de Ag/Ag+ en acetonitrilo, o un pseudo-referencia de Pt. En ambos 

casos, al final se comprobaba el potencial de referencia introduciendo una referencia 

interna, como es el ferroceno, compuesto cuyo potencial es independiente de las 

condiciones del medio. Esto se hizo para evitar la contaminación de la disolución de 

MeCN de la celda con agua del electrodo de referencia. 

 El electrodo de referencia de Ag/Ag+ consiste en un hilo de plata en una 

disolución de AgNO3 0.01 M en acetonitrilo, con tetrafluoroborato de tetrabutlilamonio 

0.1 M como electrolito soporte. Este electrodo de referencia es menos estable que el de 

Ag/AgCl y debe ser preparado con mucha más frecuencia, debido principalmente a la 



3. Materiales y métodos 

 - 71 -

movilidad del ión plata, que sale del electrodo a través del vykor y a la fotoreactividad 

de este ión. A 25ºC el valor del potencial de referencia de este electrodo es de (+0.544 

V vs NHE) [Price, B. K. y cols., 2005]. 

 Las medidas se hicieron con MeCN destilado y seco, borboteando la disolución 

con Ar o N2, para evitar la señal de la reducción del oxígeno sobre el electrodo o señales 

catalíticas de reducción de protones, bien sea por parte del electrodo o por parte del 

compuesto inmovilizado. 

 Para estudiar la actividad catalítica de reducción de protones de los compuestos 

inmovilizados se inyectaron volúmenes de ácido acético o clorhídrico, previamente 

degaseados y mantenidos bajo atmósfera de N2, para que la concentración en la celda 

variase desde 25 mM a 100 mM. 

 También se estudió el comportamiento de los electrodos en disoluciones 

acuosas. Se emplearon disoluciones tamponadas con fosfato 0.1 M a pH’s variables 

(entre 6 y 8) o citrato (pH 2-3). En este caso se empleó la misma celda que para los 

experimentos de hidrogenasa, descrita en el apartado 3.2.9. Se trabajó dentro de la 

cámara anaerobia para evitar la presencia de oxígeno en las disoluciones. La actividad 

de los electrodos se midió por voltamperometría cíclica a 0.1 V/s y barriendo los 

potenciales necesarios para poder ver las señales del compuesto biomimético o de la 

catálisis de reducción de protones por parte del mismo. 
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4.1. Electrodos de Au 

 Se estudiaron electrodos de oro modificados con monocapas autoensambladas 

(SAM) de tioles como soporte para la inmovilización orientada de hidrogenasa. Se 

emplearon tioles de diferente longitud de cadena  para estudiar su efecto en la 

estabilidad de la SAM a potenciales negativos y en la conectividad eléctrica de la 

enzima inmovilizada, siempre manteniendo el objetivo de modificar con grupos amino 

el electrodo para poder generar cargas positivas en la superficie de la monocapa que 

orienten la hidrogenasa inmovilizada. Los tioles empleados fueron los siguientes: 

O OH

HS

Ácido 11-mercaptoundecanoico (MUA)

SS

O

OH

Ácido tióctico (TOA)

O

OHHS

Ácido mercaptopropiónico (MPA)

NH2
S

S
H2N

Cistamina

NH2HS

4-Amino-bencenotiol (4-ATP)
 

La medida de las áreas de los electrodos de oro se realizó previamente al uso de 

los mismos en ácido sulfúrico 0,5 M. De la integración del pico de reducción de los 

óxidos de Au (figura 4.1.1) se sacó el área electroactiva de los electrodos. Suponiendo 
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que se trata de un electrodo policristalino de oro, estudios previos encontraron que cada 

723 μC correspondían a 1 cm2 de área real de oro [OESCH y cols. 1983]. 

Para los electrodos rotatorios de oro el área calculada por este método resultó ser 

de 0,31±0,04 cm2 (n=12), siendo el electrodo de 0,5 cm de diámetro y el área 

geométrica correspondiente  0,196 cm2. Esto indica un factor de rugosidad de 1,6. Para 

la medida de densidades de corriente catalíticas se consideró el área electroactiva 

calculada para cada electrodo. 

En el caso de los electrodos de hilo de oro, la variación en el area electroactiva 

entre los distintos electrodos fue mayor, ya que el calentamiento en la llama deformaba 

su superficie. Por lo general no llegaban a 0,2 cm2.  
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Figura 4.1.1. Voltamperogramas cíclicos de la activación de los electrodos de Au en H2SO4 0,5 M, a 0,1 

V/s. En rojo para un electrodo rotatorio de Au de Pine Instruments y en negro para hilos de Au. De la 

integración del pico de reducción se obtiene el área del electrodo.  

 
 4.1.1. Electrodos SAM de TOA y MUA 

 En primer lugar se comprobó la estabilidad de las monocapas a los pH’s de 

trabajo. Tras modificar un electrodo con TOA 1 mM, se realizaron dos 

voltamperometrías cíclicas sucesivas en tampón glicina 0.1 M a pH 8,5, bajo atmósfera 



4. Resultados y discusión 

 - 77 -

de nitrógeno, entre 0 y -700 mV. En la figura 4.1.2 (A,B) puede verse cómo aparece un 

pico de reducción a partir de -500 mV, menos intenso en el segundo ciclo. Los tioles 

sufren una desorción a partir de un potencial suficientemente negativo debido a la 

reducción del azufre unido al oro, de forma que se rompe el enlace y se libera el tiol a la 

disolución [Walczak, Mary M. y cols., 1991]. 

 X(CH2)nSAu + e- → X(CH2)nS- + Au 

  Para comprobar si corresponde a la desorción de la monocapa, posteriormente a 

estos ciclos, se realizó otra voltamperometría cíclica en KOH 0,5 M para forzar la 

desorción de todo el tiol inmovilizado sobre el electrodo y se comparó con la curva de 

desorción obtenida con un electrodo que había sido modificado del mismo modo pero al 

que no se le habían realizado los dos ciclos en tampón glicina. Se puede ver que los dos 

voltamperogramas cíclicos son totalmente distintos. El que corresponde a un electrodo 

con la monocapa recién formada, muestra claramente el pico de desorción reductiva a -

1,2 V, la reducción que aparece a un potencial mas negativo corresponde a la reducción 

de protones del disolvente por parte del oro. Sin embargo, en el electrodo que ha sufrido 

las voltamperometrías cíclicas previas, no se aprecia el pico de desorción del tiol y 

directamente aparece la reducción de protones, en este caso a un potencial menoss 

negativo, debido a que el electrodo debe estar desnudo y por tanto esta reacción se ve 

favorecida comparando con un electrodo modificado con una SAM. Por tanto se puede 

concluir que la monocapa de tioles no ha resistido los dos ciclos entre 0 y -700 mV. 
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Figura 4.1.2. A) Voltamperometría cíclica de un electrodo de hilo de oro modificado con TOA 1 mM 

durante 30 minutos, en tampón glicina 0,1 M a pH 0,1 M a 0,1 V/s. B) Comparación de la desorción del 

electrodo en KOH 0,5 M, del electrodo después de ser sometido a la VC descrita en “A” (trazo punteado) 

y otro que no ha sido sometido a dicho tratamiento (trazo continuo). C) Tres ciclos repetidos a 20 mV/s 

en tampón fosfato 0,1 M pH 8. D) Desorción posterior de la SAM del electrodo utilizado en “C” en KOH 

0,5 M. 

 Para evitar esta desorción de la SAM se pasó a medir entre -400 y 0 mV. Se 

comprobó que dentro de estos potenciales la monocapa se mantenía estable, ya que al 

someter un electrodo a un par de ciclos entre 0 y -400 mV y posteriormente examinar su 

desorción en KOH 0,5 M se comprobó que la monocapa permanecía sobre el electrodo 

tras los dos ciclos (figura 4.1.2, C,D). En consecuencia, los voltamperogramas medidos 

para determinar la actividad electrocatalítica de hidrogenasa inmovilizada sobre las 

SAM no se barrieron a potenciales inferiores a – 400 mV. El recubrimiento obtenido a 

partir de la desorción de los tioles, teniendo en cuenta que corresponden a un proceso 

que implica un solo electrón, fue de 9,9 x 10-10 mol/cm2,   
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 Después de modificar el electrodo con hidrogenasa mediante un enlace amida 

entre los ácidos carboxílicos activados del TOA y los grupos amino de la enzima,  tal y 

como se ha descrito en el apartado de materiales y métodos (3.2.3.2) no se consiguió 

medir ninguna corriente catalítica de oxidación de H2, ni directa o mediada por metil 

viológeno. La voltamperometría cíclica con metil viológeno era idéntica a la realizada 

sin MV, ya que la señal redox del MV aparece a un potencial más negativo. El 

voltamperograma cíclico después de la activación de 1.5 horas bajo H2 a 40ºC de la 

hidrogenasa inmovilizada muestra una corriente capacitiva mayor, lo que ya es 

indicativo de que la SAM se ha desorbido. Una desorción posterior en KOH muestra un 

electrodo prácticamente desnudo, demostrando que la monocapa no resistía el proceso 

de activación empleado (Figura 4.1.3). 
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Figura 4.1.3. A la izquierda voltamperometrías cíclicas antes (punteado) y después (trazo continuo) de 

someter el electrodo de hilo de Au-TOA-H2asa  al protocolo de activación de la hidrogenasa (H2asa). 

v=20 mV/s, fosfato pH 8, 0,1 M, 1 bar de H2. A la derecha desorción posterior de la SAM del electrodo 

en KOH 0,5 M. 

 

 Al emplear ácido 11-mercaptoundecanoico (MUA) para formar monocapas 

autoensambladas, estas fueron más estables en las condiciones de trabajo. Se realizó el 

mismo control que con TOA haciendo repetidos ciclos en el tampón en que se 

realizarían los experimentos con hidrogenasa y se vio que posteriormente al desorber la 
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monocapa todavía se encontraba la señal correspondiente al tiol, obteniéndose unos 

recubrimientos de 1,2 x 10-9 ± 0.1 x 10-9 mol/cm2. (figura 4.1.4). 

 

Figura 4.1.4. A) Voltamperometría cíclica en tampón fosfato 0,1 M a pH 7,5 y a 20 mV/s de un electrodo 

de hilo de oro modificado con MUA. B) Posterior desorción de la monocapa en KOH 0.5M a 100 mV/s 

donde se ve el pico correspondiente a la desorción reductiva del MUA a -1.2 V. 

  

 Posteriormente se inmovilizó la hidrogenasa de D. gigas formando enlaces 

amida entre los ácidos carboxílicos de la monocapa y los aminos de la hidrogenasa, tal y 

como se describe en el apartado 3.2.3.2 y se activó la enzima inmovilizada siguiendo el 

protocolo del apartado 3.2.9., pero en ningún caso se pudo medir corriente catalítica 

directa para la oxidación de hidrógeno entre la hidrogenasa y el electrodo. Solo 

mediante el uso de metil viológeno como mediador se pudo registrar corrientes 

catalíticas tal y como vemos en la figura 4.1.5, en el cual se observa un gran incremento 

de la intensidad de corriente de oxidación en todo el intervalo de potenciales entre -0,2 y 

+0,2 V debido a la siguiente secuencia de reacciones: 

H2

2H+

H2asa
MV2+

MV+·

Electrodo

e-
 

Esquema 4.1.1. Representación de la catálisis mediada por parte de la hidrogenasa. La enzima cataliza la 

oxidación del hidrógeno, pasando los electrones al MV oxidado que se encarga de transferirlos al 

electrodo. 
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Figura 4.1.5. Voltamperometría cíclica de un electrodo de hilo de Au modificado con MUA e 

hidrogenasa. Medidas realizadas a 25ºC en tampón fosfato pH 8, 0,1M. Velocidad de barrido de 20 mV/s, 

en atmósfera de H2 y después de activar bajo hidrógeno durante 3 horas. Se empleó como mediador metil 

viológeno. La medida bajo N2 no difiere de la voltamperometría cícilica realizada bajo H2 en ausencia de 

mediador. 

 

 Esto indica que se ha conseguido la inmovilización de hidrogenasa activa sobre 

el electrodo de Au, pero no una correcta orientación de la misma que permita 

transferencia electrónica  directa. 

 Para la obtención de transferencia electrónica directa entre hidrogenasa y el 

electrodo, es muy importante la correcta orientación de la misma, dado que esta 

transferencia se produce a través del cluster o agrupamiento distal de 4Fe4S. En la 

naturaleza, la hidrogenasa de D. gigas y otras similares suelen utilizar el citocromo c3 

como aceptor de electrones [Pereira y cols. 1998],  [Morelli y cols. 2000], [Yahata y 

cols. 2006].  Se ha simulado la interacción entre ambas proteínas, poniéndose de 

manifiesto que esta interacción tiene una fuerte componente electrostática debido a 

aminoácidos con cargas positivas que rodean un grupo hemo en el citocromo c3 y a un 

anillo de glutámicos con cargas negativas en torno al cluster 4Fe4S distal [Matias y 

cols.  2001]. Esto concuerda bien con el resultado obtenido, ya que al modificar el 

electrodo con MUA, estamos generando cargas negativas, justo al contrario de cómo se 
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orienta en la naturaleza el cluster distal de la hidrogenasa con respecto al aceptor 

electrónico. Por ello solo obtenemos corriente catalítica mediada, ya que al ser el 

mediador capaz de transportar electrones entre el enzima y el electrodo por difusión no 

se ve afectado el proceso por la orientación de la hidrogenasa. 

 

 4.1.2. Electrodo SAM-Cistamina 

 El siguiente paso fue modificar electrodos con tioles que dejasen grupos amino 

en la superficie, de forma que controlando el pH durante la inmovilización se 

consiguiese protonar los grupos amino para poder generar cargas positivas en la 

superficie del electrodo y orientar la hidrogenasa correctamente para poder obtener 

transferencia electrónica directa con el electrodo. Mediante la modificación de 

electrodos de oro con cistamina y posteriormente con hidrogenasa mediante enlaces 

amida, se midieron corrientes catalíticas directas de oxidación de H2 aunque con una 

reproducibilidad bastante reducida (Figura 4.1.6). Estas monocapas de cadena corta, 

son menos estables, ya que uno de los principales motivos de estabilidad de una 

monocapa son las interacciones hidrofóbicas entre las cadenas alifáticas de los tioles 

[PORTER, M. D. y cols., 1987]. No se pudieron aplicar potenciales muy negativos 

para evitar la desorción de la monocapa, con lo que la activación habitual de la enzima 

inmovilizada sobre el electrodo a -0.6 V (vs NHE) no se podía hacer. Por lo tanto, se 

activó la hidrogenasa inmovilizada bajo una atmósfera de hidrógeno y a temperatura 

ambiente, para evitar desorciones de la SAM. Esto suponía aumentar el tiempo de 

activación de 1 hora y media a más de 3 horas. 

 En la figura 4.1.6 se pueden ver los resultados de las corrientes catalíticas para 

varios electrodos, en algún caso se llegó a obtener una corriente catalítica de oxidación 

de H2 de más de 150 μA·cm-2. 
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Figura 4.1.6.  Voltamperometrías cíclicas de distintos electrodos de Au modificados con cistamina e 

hidrogenasa, después de ser activados. Las condiciones de medida son, 40ºC, 1 bar de H2, 20 mV/s y 

tampón fosfato a pH 8, 0,1M. El voltamperograma inferior corresponde a un electrodo bajo N2 antes de 

activar la enzima. 

 Se realizaron controles con la hidrogenasa adsorbida sobre los electrodos, 

repitiendo el mismo protocolo de modificación, pero sin añadir EDC ni NHS. En ningún 

caso se registró corriente catalítica de oxidación de hidrógeno, ni por transferencia 

electrónica directa ni empleando metil viológeno como mediador redox. Por lo tanto, sí 

se requiere unión covalente de la hidrogenasa a la SAM para que quede inmovilizada de 

forma activa al electrodo. 

 

 4.1.3. Electrodo SAM 4-ATP 

 4.1.3.1. Condiciones de modificación 

 Se estudiaron las condiciones de modificación del electrodo, de cara a optimizar 

la formación de la SAM. En primer lugar se estudió el efecto de la concentración del 

tiol en EtOH para distintos tiempos de inmovilización. 
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Figura 4.1.7. Desorciones reductivas de SAM’s de 4-ATP en KOH 0,5 M de electrodos de disco de oro  

modificados con distintas concentraciones del tiol (D) y a distintos tiempos (A, B, C). Medidas tomadas a 

100 mV/s y a temperatura ambiente. 

 

 En la figura 4.1.7 se ven tres ondas de reducción que podrían corresponder a los 

tres modos en que se puede adsorber el 4-ATP sobre el oro, con el grupo amino 

encarado hacia el Au, tumbado completamente sobre el electrodo, o con el tiol 

quimisorbido al Au y los grupos amino orientados hacia la disolución. Para el objetivo 

de este trabajo interesaba encontrar las condiciones en que esta última forma se viera 

favorecida. Esta forma además, debería de ser la adsorbida más fuertemente al oro, ya 

que contaría con la interacción Au-S, más fuerte que la Au-NH2, y con las interacciones 

entre los distintos anillos aromáticos [Ulman, A, 1998]. Por tanto se trataba de buscar 
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las condiciones que minimizasen los dos primeros picos de desorción, correspondientes 

a las otras dos formas menos estables, y en consecuencia se deben desorber a 

potenciales de reducción menos negativos. Como se puede observar en la figura estos 

primeros dos picos son más evidentes a tiempos cortos. Es un resultado bastante lógico, 

ya que con incubaciones largas se da más tiempo a las moléculas de la monocapa a 

reorganizarse y colocarse del modo más estable posible [Ulman, A, 1998]. Se 

seleccionó como mejor modo de modificación  el empleo de una disolución 1 mM del 

tiol y un tiempo de 18h de incubación. 

 

 4.1.3.2. Inmovilización de la hidrogenasa de Desulfovibrio gigas sobre 

electrodos modificados con 4-ATP 

 El pKa de esta monocapa ha sido determinado electroquímicamente empleando 

medidas de la capacidad de la doble capa arrojando un valor de 6,9±0,5 a un potencial 

de 0,2V (vs. Ag/AgCl) [Bryant y cols. 1993]. Por tanto, de cara a tener una monocapa 

parcialmente protonada se empleó un tampón fosfato 10 mM a pH 6 para la 

inmovilización covalente de la hidrogenasa, próximo a ese valor del pKa, tal como se 

describió en el apartado 3.2.4.1. 
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Figura 4.1.8.  Esquema de la hidrogenasa inmovilizada mediante enlaces amida sobre un electrodo de oro 

modificado con 4-ATP. El enlace se forma entre los grupos amino de la monocapa y los ácidos de los 

residuos glutámicos de la hidrogenasa. 

 

 Tras activar la hidrogenasa inmovilizada, se midió oxidación y producción 

electrocatalítica de H2 directa. En la figura 4.1.9 se muestra el comportamiento del 

electrodo en atmósfera de H2, de N2 y de CO. El VC de la izquierda se realizó 

comenzando a medir a -0.36 V en sentido oxidativo, de forma que rápidamente la 

corriente de oxidación aumenta por efecto catalítico de oxidación de H2 hasta un punto 

en que vuelve a disminuir. La razón de esta caída de la corriente es que el H2 en las 

proximidades del electrodo se agota por la actividad catalítica de la hidrogenasa, de 

modo que la corriente de oxidación pasa a estar limitada por la difusión del H2 hacia la 

superficie del electrodo. En el barrido de vuelta, al llegar a un potencial de unos -0.35 

V, aparece una corriente de reducción debida a la reducción de los protones de la 

disolución a hidrógeno, catalizada por la hidrogenasa. Esta corriente debería estar 

inhibida por el hidrógeno presente en la disolución [De Lacey, A. L. y cols., 2000c] 

[Leger, C. y cols., 2004], pero debido a la limitación por difusión y a que se viene de 
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potenciales positivos en los que se ha eliminado una buena parte del hidrógeno en las 

inmediaciones del electrodo, en este caso se puede detectar esta corriente de reducción 

catalítica de los protones. Para eliminar la limitación por difusión, se procede a rotar el 

electrodo, de forma que el H2 no se agote en ningún momento del voltamperograma 

cíclico en la superficie del electrodo. 
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 Figura 4.1.9. Voltamperogramas cíclicos de un electrodo rotatorio de Au modificado con una SAM de 4-

ATP e hidrogenasa de D. gigas. A la izquierda sin rotación del electrodo y en atmósfera de H2. A la 

derecha rotando el electrodo a 2500 rpm bajo H2 (negro) y el mismo electrodo bajo N2 o CO. Medidas en 

tampón fosfato a pH 8, 0,1 M, electrodo rotatorio a 2500 rpm, a 20 mV/s y 40ºC. 

 

 En la parte derecha de la figura 4.1.9 se pueden ver unos VC realizados 

comenzando a potenciales negativos. Bajo H2, la corriente permanece próxima a 0 hasta 

que se alcanza el potencial necesario para que la hidrogenasa comience a oxidar 

catalíticamente el hidrógeno, de forma que la corriente de oxidación aumenta. En este 

caso, a potenciales negativos, no se observa reducción de protones, debido a que el 

centro activo de la hidrogenasa se encuentra inhibido por el propio hidrógeno. En el 

voltamperograma cíclico bajo N2, se ve una corriente de reducción en la parte más 

negativa del VC debido a la reducción catalítica de protones por parte de la hidrogenasa 

para formar H2. Sin embargo, se puede observar una cierta actividad de oxidación de 

H2, debida a que los experimentos se realizaron dentro de una cámara anaerobia, que 

como consecuencia del uso continuado y de las fugas a través del eje del rotatorio, 
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provocan que el contenido de H2 de la cámara sea elevado, y que aunque se esté 

borboteando N2 por la celda, a través de la junta del rotatorio H2 vuelva a entrar de 

nuevo.  

 La intensidad de corriente catalítica de oxidación en las VC realizadas bajo H2 

no aumentó al aumentar la velocidad de rotación del electrodo por encima de 1500 rpm, 

lo que indica que a partir de ese valor ya no hay limitación por difusión de sustrato. La 

forma de los voltamperogramas cíclicos se describe de forma mas detallada en el 

siguiente apartado. 

 Se puede observar que el CO inhibe completamente tanto la producción de H2 

como su consumo, aunque no se consiguió detectar señales no catalíticas 

correspondientes a las agrupaciones sulfoférricas de la hidrogenasa. Al estar inhibida la 

actividad de la hidrogenasa debería ser posible ver la oxidación/reducción de los dos 

cluster 4Fe4S (a  -340±20 mV y a 290±20 mV, vs NHE a pH 7 [Teixeira y cols. 

1989]), así como el de3Fe4S (a pH7 a -35±20 mV, vs NHE [Cammack, y cols. 1982]), 

pero debido al bajo recubrimiento de las monocapas de hidrogenasa sobre electrodos (se 

ha observado un valor en torno a 1-2 pmol/cm2, para electrodos con hidrogenasa de 

Chromatium vinosum adsorbida sobre un electrodo de carbono[Pershad y cols. 1999]), 

estas señales son muy difíciles de detectar.  
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 4.1.4. Análisis del voltamperograma cíclico 

En la figura 4.1.9 se puede ver que hay una 

clara limitación por difusión del H2 hacia la 

superficie del electrodo ya que la corriente 

alcanza un máximo a un determinado potencial 

y luego va disminuyendo. Esto se debe a que el 

sustrato de la enzima, el H2, esta siendo 

consumido a una velocidad mayor que a la que llega por difusión al centro activo de la 

hidrogenasa.  

Un electrodo con una hidrogenasa activa unida a su superficie puede ser vista 

como un conjunto de tres procesos independientes actuando sobre el transporte de 

electrones y que van a afectar a la forma de los voltamperogramas cíclicos. Por un lado 

tenemos la difusión del sustrato desde el seno de la disolución en la celda 

electroquímica hacia la enzima inmovilizada sobre el electrodo, en este caso el H2 y/o 

los H+. En el seno de la enzima tendremos la reacción catalítica así como la 

transferencia de los electrones desde el centro activo de la hidrogenasa hacia el cluster 

Fe-S distal que intercambiará los electrones con el electrodo en una tercera etapa de 

transferencia electrónica interfacial. Este esquema se puede equiparar a un circuito con 

tres resistencias en serie que impiden el flujo de los electrones desde las moléculas del 

H2 al electrodo o al contrario para la reducción de protones. Dado que lo que se quiere 

estudiar es la enzima, lo ideal es que el valor de  la Ωdif y la Ωtrans sean lo menor posible 

para que los voltamperogramas cíclicos hereden las propiedades del centro activo de la 

enzima. De forma análoga a la resistencia se puede hablar de la conductancia (σ=1/Ω) y 

decir que la conductancia del electrodo viene dada por la suma de las tres componentes; 

Electrodo

H2 H+

Ωtrans

Ωcat

Ωdif

Electrodo

H2 H+

Ωtrans

Ωcat

Ωdif

Ωtrans

Ωcat
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1/σ=1/σtrans+1/σcat+1/σdif, como si de tres resistencias conectadas en serie se tratase 

[Sucheta, Artur y cols., 1993]. 

 La Ωtrans hace referencia a la dificultad para la transferencia electrónica 

interfacial y se relaciona directamente con la constante de velocidad de transferencia de 

intercambio electrónico k0, a sobrepotencial cero, que depende de la localización del 

centro intercambiador de electrones de la enzima con respecto a la superficie del 

electrodo y de la eficiencia con que este centro hace contacto electrónico con la 

superficie del electrodo. En el caso de la hidrogenasa el centro por el que los electrones 

entran o salen del electrodo es la agrupación 4Fe-4S distal. Para intervalos de potencial 

razonablemente pequeños, ktrans (constante de velocidad transferencia electrónica 

interfacial) debería crecer exponencialmente con el sobrepotencial (la fuerza 

electromotriz |E-Eo’| o η), siguiendo las siguientes ecuaciones para la oxidación y la 

reducción [Allen J.Bard y cols., 2001]: 

ktrans(ox)=k0 exp {αnf(E-Eo’)} (1) 

ktrans(red)=k0 exp {-(1-α)nf(E-Eo’)} (2) 

 Donde f=F/RT y α es el coeficiente de transferencia (típicamente 0.5). k0 debería 

ser idealmente lo suficientemente grande como para permitir un rápido intercambio 

electrónico interfacial a bajos sobrepotenciales. La ecuación de la corriente neta para 

cualquier valor del potencial, iE, (la ecuación de Butler-Volmer) es la siguiente: 

iE = i0[exp {αnf(E-Eo’)}- exp {-(1-α)nf(E-Eo’)}] (3) 

 La teoría clásica (Butler-Volmer) predice un valor constante para el coeficiente 

de transferencia y muestra un crecimiento exponencial de la corriente con el 

sobrepotencial, siendo i0 la corriente neta a sobrepotencial cero [Allen J.Bard y cols., 

2001]. Sin embargo esta teoría no tiene una base física [Vincent, K. A. y cols., 2007b]. 

Durante la década de los 60, Marcus desarrolló una teoría basada en la descripción del 
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intercambio de electrones entre pequeñas moléculas en disolución, mostrando que para 

darse la transferencia se tenía que formar un complejo de transición y que la cinética de 

la transferencia electrónica venía dada por la siguiente expresión [Rudolph A.Marcus, 

1993] [Sutin, N y cols., 1985] [Marcus R.A., 1956]: 

⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛ +Δ
−=

RT
GCk

λ
λ

4
)(exp

20

 (4) 

 Donde ΔG0 es la energía libre estándar para la reacción, que esta relacionado con 

los potenciales estándar de reducción del donador (D) y el aceptor (A) de electrones de 

la siguiente forma ΔG0=F(E0
D-E0

A). El parámetro λ hace referencia a la energía de 

reorganización y es más grande cuanto mayor sean los cambios moleculares que 

acompañen a la transferencia electrónica (cambios tanto en la geometría de las 

moléculas que se oxidan o reducen así como en la polarización del disolvente). Resulta 

del tratamiento clásico de los movimientos nucleares en los cuales todas las 

reorganizaciones se describen por una simple coordenada armónica. El factor fuera de la 

exponencial, C, depende de la fuerza del acoplamiento electrónico entre el aceptor y el 

donador. Si es lo suficientemente fuerte, C equivale a kT/h, al igual que en la teoría 

clásica del estado de transición. Cuando es débil (para transferencias electrónicas no 

adiabáticas a través de distancias largas), C depende del solapamiento de las funciones 

de onda moleculares del donador y el aceptor, por tanto de la naturaleza de los centros 

redox implicados, de su distancia y del medio a través del cual tiene lugar la 

transferencia. Este parámetro suele sufrir un decaimiento exponencial con la distancia 

[Winkler, J. R. y cols., 1999].  La ecuación 4 es solo válida para temperaturas 

suficientemente elevadas como para que todos los modos que contribuyan al cambio de 

geometría de las moléculas cuando se transfieren los electrones puedan ser tratados 

clásicamente, que debería ocurrir a temperatura ambiente. 
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 La ecuación 4 para el caso concreto de una transferencia electrónica interfacial 

entre una enzima con un potencial de reducción Eo’ y un electrodo cuyo potencial es E, 

se reescribe de la siguiente forma: 

[ ]
⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛ +−±
−=

RT
EEFCk

o

oxred λ
λ

4
)(exp'

2'

/  (5) 

 Siempre y cuando el valor del sobrepotencial sea inferior a la energía de 

reorganización del proceso redox que tenga lugar, tanto el modelo de Marcus como el 

de Butler-Volmer conducen al mismo resultado. En el caso de que el sobrepotencial 

sobrepase la energía de reorganización, la constante de transferencia electrónica 

interfacial comenzaría a hacerse menor, de forma que la corriente catalítica del 

voltamperograma cíclico disminuiría a partir de un cierto potencial. De este modo, 

teniendo en cuenta que la constante catalítica de la hidrogenasa es independiente del 

potencial, es de esperar un voltamperograma cíclico para la oxidación catalítica de H2,  

en el que la corriente aumente hasta un valor determinado del sobrepotencial, en el que 

la corriente se nivele y alcance un plató. Sin embargo, tal y como se puede ver en la 

figura 4.1.9, la corriente no se nivela en ningún momento, lo que sugiere una gran 

energía de reorganización para la transferencia electrónica en el caso de la hidrogenasa 

y el electrodo. Es bastante lógico suponer una energía de reorganización elevada, debido 

a que la transferencia electrónica parte de una agrupación sulfoférrica 4Fe4S, expuesta 

al disolvente en la superficie de la proteína, de modo que su oxidación/reducción puede 

conllevar importantes cambios en la polarización del disolvente alrededor de la 

agrupación, así como la distribución electrónica del 4Fe4S. 

 La difusión del H2 a la hidrogenasa, puede ser controlada hidrodinámicamente 

rotando el electrodo a elevadas velocidades, de forma que la aportación de sustrato al 
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electrodo deje de ser limitante. La corriente en un electrodo plano de forma circular 

viene dada por la ecuación de Levich [Allen J.Bard y cols., 2001]: 

i(ω)=0.62nFAD2/3v-1/6ω1/2C (5) 

 Donde D es la constante de difusión del sustrato (con valores muy elevados para 

H2 y H+) y v es la viscosidad cinemática del disolvente, ω es la velocidad de rotación 

del electrodo y C es la concentración del sustrato. Se puede ver que la intensidad de 

corriente crece con la raíz cuadrada de la velocidad de rotación del electrodo. Sin 

embargo dependiendo de la actividad de la enzima, esta relación linear con el cuadrado 

de la velocidad de rotación puede dejar de cumplirse al aumentar ω y el control de la 

intensidad de corriente pasa a la enzima. En estas condiciones la relación entre la 

intensidad de corriente y la velocidad  de rotación viene dada por la siguiente expresión: 

CvnFADii 2/16/13/2
lim)lim( 62.0

111
ωω

−+=  (6) 

 Donde ilim(ω) es la corriente límite (en el plató) para una velocidad de rotación ω, 

y ilim es la corriente límite máxima que se puede alcanzar a velocidad de rotación 

infinita. Para poder obtener la corriente ilim se representa 1/ ilim(ω) frente a 1/ω1/2, aunque 

normalmente se puede emplear la aproximación de emplear la corriente medida a la 

velocidad de rotación a partir de la cual la corriente no aumenta significativamente con 

la velocidad de rotación.  Así mismo otro modo de eliminar la limitación por difusión es 

empleando microelectrodos (de menos de 1 μm de diámetro) o empleando 

macroelectrodos con recubrimientos de enzima muy bajos que nunca lleguen a agotar el 

sustrato en el tiempo que dura la medida. 

 Finalmente habría que considerar la actividad de la enzima y la forma en que 

esta va a contribuir a la corriente del electrodo. A partir de la ecuación de Michaelis-

Menten y teniendo en cuenta que el flujo de electrones por parte de la enzima viene 
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dado por i = nFkΓA, donde n es el número de electrones que intervienen en la reacción 

enzimática (2 en el caso de las hidrogenasas), k es la constante de velocidad de la 

reacción enzimática y  Γ es el recubrimiento del enzima sobre el electrodo, llegamos a 

la siguiente expresión [Pershad, H. R. y cols., 1999b]: 

CknFA
KC

i cat

M

cat Γ
+

=
)(1  (7) 

 Donde icat es el valor de la corriente cuando está limitada por la actividad 

enzimática, KM la constante de Michaelis-Menten, C la concentración de sustratoy kcat el 

número de recambio del enzima. Teniendo en cuenta todas estas consideraciones, Leger 

y cols. estudiaron el caso concreto de la hidrogenasa adsorbida sobre electrodos de 

carbono [Leger, C. y cols., 2002a]. El esquema de reacción seguido para la oxidación 

catalítica de hidrógeno seguía la siguiente forma: 

O I R
EO/I EI/R

k2

productos 

 Se trata de una oxidación catalítica que implica dos electrones y en la que el 

centro activo de la hidrogenasa existe en tres estados, O (oxidado), I (intermedio semi-

reducido) y R (reducido), existiendo entre estas tres formas equilibrios de protonación 

así como de intercambio electrónico. La forma oxidada y desprotonada (O) regenera la 

forma reducida (R) formando los productos de la reacción mediante una reacción con 

una constante de primer orden k2. De esta forma, la constante de oxidación del centro 

activo como función del potencial puede ser obtenida empleando la teoría de Butler-

Volmer del siguiente modo: 

2/1
/0/0 )(

2
exp −

→ =⎥⎦
⎤

⎢⎣
⎡ −
−

= IOIOIO ekEEfkk  (8) 
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2/1
/0/0 )(

2
exp IOIOOI ekEEfkk =⎥⎦

⎤
⎢⎣
⎡ −=→  (9) 

 Con eO/I=exp[f(E-EO/I)], siendo EO/I el potencial de reducción del par O/I, f=F/RT 

y k0 la constante de transferencia electrónica interfacial a sobrepotencial cero, que se 

asume constante para todas las moléculas de hidrogenasa sobre el electrodo. Se pueden 

formular ecuaciones análogas para el equilibrio I/R y se llega a un modelo que predice 

un crecimiento de la corriente desde cero a bajo η hasta una corriente límite (ilim), de la 

siguiente forma: 

[ ])1()1(1 1
/

2/1
/

2/1
/

0

21
/

1
/

lim −−−−− ++++=− RIIORIRIIO eee
k
kee

i
i  (10) 

 Donde la ilim = 2FAΓk2 (dependiente solo de la actividad enzimática). Para 

ajustar los datos a la ecuación 10 se tienen que afinar cuatro parámetros, dos potenciales 

de reducción, k2/k0 y la ilim. 

 El transporte de electrones a través de los tres cluster sulfoférricos de la 

hidrogenasa es muy rápido [Page, C. C. y cols., 1999] y por tanto se puede asumir que 

la constante total de transferencia electrónica depende principalmente del acoplamiento 

de entre el electrodo y la agrupación sulfoférrica distal de la hidrogenasa. La ecuación 

10 supone un valor constante de k0, sin embargo, si la orientación de la hidrogenasa no 

es idéntica para todas las moléculas, esta constante variará en función de la distancia 

entre el electrodo y el cluster, de forma que se puede extender el uso de la ecuación si se 

considera el efecto del desorden en las orientaciones de las moléculas de enzima y por 

tanto una distribución de constantes de transferencia electrónica interfacial. Esta 

constante disminuirá exponencialmente con la distancia de transporte de electrones por 

efecto túnel, siguiendo esta relación [Leger, C. y cols., 2002a]: 

k0(d) = k0
max exp(-βd)  (11) 
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 Donde k0
max corresponde a la constante de transferencia electrónica interfacial 

para la distancia mínima entre electrodo y punto de entrada de los electrones en la 

enzima y β es la constante de decaimiento, con un valor típico de 1 Å-1. 

 Considerando un intervalo de distancias [dmin, dmax=dmin+d0] y que la 

probabilidad de todas las distancias dentro de ese intervalo es la misma, se obtiene que 

la probabilidad de que se de transferencia electrónica para un valor dado de k0 es de: 

[ ]
⎩
⎨
⎧ ∈

=
−−

valorotrocualquierpara
kkkparakd

kp
0

,)(
)(

max
0

min
00

1
0

1
0

0
β

  (12) 

 Con k0
min = k0

max exp(-βd0). Partiendo de la ecuación 10 se puede integrar dentro 

de los valores posibles de k0 en el intervalo [k0
min,k0

max] y se llega a la siguiente 

expresión para la corriente: 

⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
+
+

+= ox

ox

ba
ba

dai
i

ox

ox

ox
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2

0lim
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ln111
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 (12a) 

)1(1 1
/

1
/

−− ++= RIIO eea ox   (12b) 

))1(( 1
/
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2/1
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2
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ox eee

k
kb  (12c) 

)exp( 021 dbb oxox β=  (12d) 
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Figura 4.1.10. Voltamperogramas en estado estacionario calculados a partir de la ecuación 12 (puntos 

huecos) y las aproximaciones dadas por la ecuación 14 (líneas negras continuas) y la ecuación 15 (línea 

discontinua) para EO/I=EI/R=E1. A) k2/k0
max=10 y de izquierda a derecha βd0=100.5, 10, 101.5 y 102 y para 

los puntos rellenos βd0 → 0. B) βd0=10 y de izquierda a derecha k2/k0
max=10-3, 10-2, 10-1, 1, 10. Para los 

puntos rellenos k2/k0
max → 0. Figura reproducida de la Ref de Leger y cols. 2002. 

 
 En la figura 4.1.10 se representan los resultados para estas ecuaciones. Los 

cuadrados rellenos negros muestran las formas ideales dados por la ecuación 10, válidas 

para cuando la constante de transferencia electrónica (k0) tiene un mismo valor para 

todas las móleculas o cuando la transferencia electrónica es muy rápida con respecto a 

la actividad de la enzima (k2). En la gráfica A se representan curvas con una relación 

k2/k0
max = 10 y valores crecientes de βd0. Un valor elevado de βd0 corresponde con una 

distribución amplia de distancias entre electrodo y punto de entrada de los electrones en 

la enzima (d0) con respecto a  β -1. Al aumentar βd0, el número de moléculas con valores 

bajos de k0 aumenta, de modo que la forma de la onda cambia de una sigmoide a una 

respuesta linear de la corriente con el sobrepotencial. Si βd0 es pequeño, esto implica 

que k0
min está muy próximo a k0

max, y el efecto de la dispersión de distancias es 

despreciable, resultando en el caso límite βd0 → 0. 

 La figura 4.1.10.B representa el modo en el que las ondas resultantes se apartan 

del caso ideal al aumentar la relación k2/k0
max, manteniendo constante βd0=10. Valores 
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bajos de k2/k0
max implican una transferencia electrónica interfacial rápida y dado que k2 

es un valor inherente de la enzima y por tanto constante, aumentar el cociente supone 

que la k0
max se hace más pequeña, es decir que la transferencia electrónica interfacial se 

hace más lenta. 

 Al aumentar el sobrepotencial, el último término en desaparecer en la ecuación 

10, es (k2/k0)eO/I
-1/2 o bien (k2/k0)eI/R

-1/2, dependiendo de que valor de potencial (EO/I o 

EI/R) sea mayor. Para evitar este problema se puede considerar que EO/I = EI/R = E1. Esta 

aproximación es especialmente válida para el caso de la hidrogenasa, ya que los 

electrones entran por el cluster Fe-S distal y es el potencial de este cluster el que va a 

marcar la forma del voltamperograma cíclico. El resto de reacciones redox dentro de la 

enzima quedan englobados en la constante catalítica (k2). En este caso, y a elevada 

fuerza electromotriz, la corriente de la ecuación 10 queda reducida a: 

2/1
1

0

2lim
21

1
−+

≈
e

k
ki

i  (13) 

  A un sobrepotencial elevado, la contribución a la corriente catalítica de una 

enzima inmovilizada sobre un electrodo, para la cual k0 es  pequeña, aparece alrededor 

de E = E1 + (2/f) ln (2k2/k0), de modo que se desplaza a mayor sobrepotencial debido a 

limitaciones en la transferencia electrónica. El cambio a una relación linear entre la 

corriente catalítica y el potencial del electrodo, que resulta de añadir contribuciones de 

moléculas de enzima con valores bajos de k2/k0, debería suceder a potenciales entre E1 + 

(2/f) ln (2k2/k0
max) y E1 + (2/f) ln (2k2/k0

min), lo que corresponde a un intervalo de 

potenciales de ≈2RT/F x βd0. 

 En el caso de los experimentos realizados en esta tesis, la corriente no llega a 

alcanzar un plató, lo que implica que el potencial está en todo momento por debajo de 
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E1 + (2/f) ln (2k2/k0
min) y que por tanto b1

ox >>aox. En este caso, la ecuación 12 queda 

simplificada como: 

ox

oxox

ox b
ba

adi
i

2

2

0lim

*

ln1 +
≈

β
 (14) 

 con b1
ox y aox definidas del mismo modo que en la ecuación 12b, c. La 

representación de la ecuación 14 se muestra como líneas continuas en la figura 4.1.10, 

y se aparta de la ecuación 12 tan solo a sobrepotenciales elevados (al alcanzar la 

corriente límite) o cuando βd0 es muy bajo, es decir para electrodos en los que la 

distancia entre el electrodo y el punto de entrada de electrones en la enzima es uniforme. 

 Del mismo modo, la ecuación para la parte linear del voltamperograma a 

sobrepotenciales elevados viene dada por aox ≈ 1 y b1
ox >> 1 >> b2

ox, así que la ecuación 

12 (con EO/I=EI/R=E1) queda reducida a: 

⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
−−≈ max

0

2
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0lim
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2

1
k

kEEf
di
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 (15) 

 Que corresponde a los trazos discontinuos en la figura 4.1.10 y la pendiente para 

la parte lineal se corresponde con: 

RT
F

d
i

E
i

20

lim
*

β
=

∂
∂  (16) 

 Para los electrodos de oro, modificados con SAM de 4-ATP, tras activar 

convenientemente la enzima y rotar el electrodo para eliminar la limitación por difusión 

de H2, se obtiene el voltamperograma cíclico de la figura 4.1.11. Se aprecia claramente 

que en ningún momento se alcanza un plató.  



4. Resultados y discusión 

 - 100 -

 

-0.4 -0.3 -0.2 -0.1 0.0 0.1 0.2 0.3
20.0µ

40.0µ

60.0µ

80.0µ

0.0

20.0µ

40.0µ

60.0µ

80.0µ

100.0µ

120.0µ

di
/d

E

E (V, vs SHE)

 D
en

si
da

d 
de

 C
or

rie
nt

e 
(A

/c
m

2 )

 

Figura 4.1.11. Voltamperograma cíclico de un electrodo rotatorio de oro modificado con SAM de 4-

ATP, activado y rotando el electrodo a 1500 rpm en tampón fosfato pH 6,5. Otras condiciones de medida 

son v = 20 mV/s, 40 ºC y 1 bar de H2. Al aumentar la velocidad de rotación la forma del VC no cambiaba, 

por lo que no había limitación por difusión de H2. También se muestra la derivada de la intensidad de 

corriente con respecto al potencial. 

 

 Partiendo de estos datos se trató de ajustar el voltamperograma a las ecuaciones  

a los distintos casos descritos con anterioridad.  

 Ajuste 1. k0>>k2. Es el caso ideal en que la transferencia electrónica interfacial 

no esta limitando ya que es mucho más rápida que la constante catalítica de la enzima. 

En este caso k2/k0 ≈ 0 y por tanto de la ecuación 10 se reduce a: 

2
1

1
1

lim

))((exp()))((exp(1 −− −+−+
=

EEfEEf
ii  (17) 

 La forma resultante de esta ecuación es una sigmoide perfecta con una corriente 

límite proporcional al número de hidrogenasas sobre el electrodo y que alcanza un plató 

en el potencial termodinámico de la hidrogenasa. Este ajuste se aparta mucho de la 

forma del voltamperograma cíclico obtenido experimentalmente, donde en ningún 

momento se alcanza una corriente límite, por tanto la constante de transferencia 

electrónica k0 esta limitando (figura 4.1.12, trazo continuo negro).  
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 Ajuste 2. Un segundo caso ideal, sería aquel en el que todas las hidrogenasas se 

encuentren ordenadas del mismo modo sobre el electrodo, de forma que la distancia 

entre electrodo y cluster distal Fe-S sea constante. En esta situación k0 tomará el mismo 

valor para todas las moléculas de enzima. Partiendo de la ecuación 10 y sustituyendo 

EO/I=EI/R=E1, se llega a la siguiente ecuación: 

( ))1()1(1 1
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2/1
1

2/1
1

0

21
1

1
1

lim

−−−−− +++++
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eee
k
kee

ii  (18) 

 Siendo e1 = exp (f(E-E1)). Por tanto esta ecuación solo tiene tres parámetros a 

ajustar, E1 (limitado dentro de unos valores plausibles), ilim y k2/k0. La forma resultante 

también es una sigmoide, pero desplazada hacia mayor sobrepotencial, debido a la 

resistencia creada por la distancia entre el electrodo y el cluster distal. Si al ajustar la 

curva se fuerza al programa a emplear una k2/k0 menor (k0 mayor), la curva se desplaza 

a menores sobrepotenciales, como consecuencia de la menor resistencia a la 

transferencia de carga. De nuevo este ajuste no se asemeja a la forma del VC 

experimental (figura 4.1.12 azul). 
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Figura 4.1.12. Ajustes realizados con SigmaPlot 10 al VC de la figura 4.1.11. Los puntos experimentales 

se han representado por cuadrados vacíos en negro. El trazo continuo negro corresponde al ajuste 

empleando la ecuación 17 y en azul al de la ecuación 18. El trazo discontinuo corresponde a un ajuste en 

el que se ha fijado una k0 mayor que en el caso del trazo continuo. Con una k0>>k2, la ecuación 18 y 17 

son equivalentes. En rojo se muestra el ajuste 3, realizado con el programa “SOAS” [Fourmond, Vincent 

y cols., 2009]. 

 
 Ajuste 3. En este caso se va a considerar una distribución de distancias con una 

amplitud d0, todas con la misma probabilidad. El resultado de aplicar la ecuación 10 

sobre todos los valores de d0 es la ecuación 12, pero como se ha comentado con 

anterioridad, dado que en los resultados experimentales no se llega a alcanzar un plató, 

es más interesante tratar de ajustar los resultados al caso particular de la ecuación 14. 

Esta ecuación depende de cuatro parámetros a ajustar, EO/I, EI/R, ilim/βd0 y k2/k0. Esta 

ecuación se ajusta resulta mejor a los resultados en el tramo del voltamperograma 

cíclico correspondiente a la oxidación. La ecuación no tiene en consideración las 

reducciones, de modo que no simula la parte correspondiente a la producción de 

hidrógeno a sobrepotenciales negativos. Los parámetros obtenidos de los ajustes son los 

siguientes: 
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EO/I= -0,305 V; EI/R= -0,368 V k2/k0
max= 2,52x10-2 ilim/βd0= 0.203x10-5 

 Los potenciales obtenidos son próximos a los de la agrupación sulfoférrica distal 

de la hidrogenasa, lo que tiene bastante sentido. La constante de transferencia 

electrónica interfacial máxima es unas 40 veces superior a la constante catalítica, pero 

esto solo indica que existen ciertas configuraciones en que la transferencia electrónica 

es bastante rápida. Dado que la ilim no se puede calcular, tampoco se puede obtener un 

valor absoluto de la βd0, lo que daría una idea de la amplitud de la distribución de 

distancias. 

 Cabe destacar que el ajuste se aparta ligeramente en la zona lineal, debido a un 

evento que se observa entorno a 0 V. Este cambio de pendiente es más evidente si 

realizamos la derivada de la intensidad con respecto al potencial (figura 4.1.11). La 

razón para este cambio en la pendiente no esta clara y no es algo que se observe en 

todos los electrodos, si bien sobre electrodos de Au modificados con 4-ATP es bastante 

común. Podría deberse a un aporte de electrones desde la hidrogenasa al electrodo a 

través de la agrupación sulfoférrica media 3Fe4S, que también se encuentra próximo a 

la superficie del electrodo y tiene un potencial de 30 mV (a pH7).  

 Una forma de favorecer que la constante de transferencia electrónica interfacial 

(k0) no limite, sería disminuir la constante catalítica de la enzima (k2) bajando la 

temperatura de la disolución, ya que k0 tiene una dependencia con la temperatura mucho 

menor que k2. Sin embargo, al hacerlo (figura 4.1.13) no se aprecia un cambio 

significativo en la forma del VC y en ningún caso se llega a alcanzar un plató. No se 

pudo bajar la temperatura por debajo de 18ºC ya que la señal se volvía muy ruidosa. 
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Figura 4.1.14. Voltamperogramas cíclicos a distintas temperaturas de un electrodo de Au con monocapa 

de 4-ATP, en tampón fosfato 0,1 M a pH 6.5, 1 bar de H2, 1500 rpm y 20 mV/s de velocidad de barrido. 

En la gráfica de la derecha se representan los voltamperogramas cíclicos normalizados a 18 y 45ºC. 

 

 4.1.5. Estabilidad operacional del electrodo 

 En la figura 4.1.15 se muestra una cronoamperometría en la que se estudia la 

estabilidad del electrodo en condiciones de oxidación de H2. El electrodo mostró una 

estabilidad bastante elevada, mejorando la estabilidad mostrada por los electrodos en los 

que la hidrogenasa de D. gigas simplemente se adsorbía sobre electrodos de carbono 

(ver apartado 4.2.1). Los enlaces covalentes entre enzima y electrodo se muestran, por 

tanto, como una estrategia adecuada de cara a estabilizar la enzima, no obstante, al 

tercer día, tan solo se conservaba ya un 23% de la corriente inicial. Esta caída de la 

corriente podría deberse a la desorción de la SAM, y por tanto de la enzima, debido a 

que las condiciones de medida (temperatura elevada y atmósfera reductora de H2) 

pueden favorecer la desorción de la monocapa. Otra razón para esta caída de corriente 

podría ser que la hidrogenasa inmovilizada sobre el electrodo no es estable durante tanto 

tiempo en estas condiciones de medida. 
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Figura 4.1.15. Cronoamperometría realizada aplicando un potencial de -0,2 V (vs SHE), bajo 1 bar de 

H2, pH6,5, 40 ºC y con una velocidad de rotación del electrodo de 1500 rpm. 

 
 4.1.6. Cálculo del momento dipolar de la hidrogenasa de [NiFe] de 

Desulfovibrio gigas 

 Tal y como se ha indicado anteriormente, para la obtención de transferencia 

electrónica directa entre hidrogenasa y el electrodos, es muy importante la orientación 

de la misma, dado que esta transferencia se produce a través del cluster distal 4Fe4S, el 

cual está próximo a la superficie del enzima. Con el fin de confirmar que interacciones 

electroestáticas favorecen la orientación de la hidrogenasa con el cluster distal 4Fe4S 

encarando la superficie del electrodo modificado con cargas positivas, se calculó el 

momento dipolar de la hidrogenasa. Partiendo de la estructura de rayos X de la 

hidrogenasa (código del Brookhaven Protein Data Bank 2FRV) se calculó la 

distribución de cargas en la superficie de la hidrogenasa utilizando el programa GRASP 

y la magnitud y orientación del momento dipolar de la misma en el Laboratorio de 

Cristalografía de Proteínas del Dr. Juan Hermoso (Instituto Rocasolano de Química 

Física). En la figura 4.1.16 se puede observar como el cluster sulfoférrico distal se 

encuentra rodeado en la superficie por una serie de residuos glutámicos que generan 
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cargas negativas. Así mismo, la cara opuesta de la hidrogenasa se encuentra dominada 

por residuos lisina, con grupos amino, que por debajo de pH 10 se van a encontrar 

protonados. No es de extrañar, por tanto, que el momento dipolar de la hidrogenasa, a 

pH neutro, apunte justo en la dirección contraria a este cluster distal. La magnitud del 

momento dipolar, calculada mediante el mismo software, fue de 564 Debyes. 

 

Figura 4.1.16. Estructura tridimensional de la hidrogenasa de D. Gigas. A la izquierda se puede observar 

la distribución de cargas en la superficie de la enzima. Las áreas de color rojo representan cargas 

negativas y las zonas azules cargas positivas. En la figura de la derecha se puede observar la posición del 

cluster 4Fe4S distal marcado en color verde. En amarillo se indica la dirección del momento dipolar de la 

enzima. 

 

 Por analogía en las secuencias de aminoácidos, se ha estimado también la 

estructura tridimensional de la hidrogenasa de [NiFeSe] de Desulfovibrio vulgaris  

[Valente, F. M. A. y cols., 2005]. Se puede representar a partir de esta estructura la 

distribución de cargas y las superficies iso-potenciales y compararla con la de otras 

hidrogenasas de NiFe. En la figura 4.1.17 (comunicación personal de Ines Pereira del 

Instituto de Tecnología Química e Biológica, Portugal) se puede ver el resultado de 

dichas representaciones, donde es destacable la similitud entre las distintas 

hidrogenasas, habiendo en todas ellas una semejante distribución de cargas en la 

superficie. Por tanto, las estrategias desarrolladas en esta tésis para la orientación por 

interacciones electrostáticas entre la hidrogenasa de D. gigas y la superficie del 
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electrodo para poder obtener transferencia electrónica directa, requiriendo un electrodo 

con cargas positivas en la superficie para que el cluster distal quede orientado lo más 

cerca posible del electrodo, podrían ser aplicadas a otras hidrogenasas de NiFe. De 

hecho, experimentos preliminares con hidrogenasa de D. vulgaris (Hildenborough) han 

dado resultado positivo. 

 

Figura 4.1.17. Representación de las superficies iso-potenciales en las distintas hidrogenasas para una 

orientación dada. En la primera imagen superior izquierda tenemos representada la orientación que 

estamos viendo. En rojo las superficies con cargas negativas y en azul con cargas positivas. Las 

hidrogenasas representadas son, de izquierda a derecha y de arriba a bajo: Hidrogenasa de NiFeSe de 

Desulfovibrio vulgaris Hildenborough (DvH), NiFeSe  de Desulfomicrobium baculatumm, NiFe de DvH, 

NiFe de Desulfovibrio gigas y NiFe de Desulfovibrio vulgaris Miyazaki. 
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 4.2. Modificación de electrodos de carbono con hidrogenasa 

 En este apartado se comenzará estudiando la hidrogenasa de D. gigas adsorbida 

directamente sobre el electrodo siguiendo los procedimientos establecidos y descritos 

por Armstrong y cols. desde hace mas de diez años [Vincent, Kylie A. y cols., 2007]. 

Estos experimentos se realizaron en el laboratorio del Prof. Armstrong en la 

Universidad de Oxford. La adsorción de hidrogenasas es una técnica fácil y rápida para 

estudiar la electroquímica de este tipo de enzimas. No obstante, como se verá mas 

adelante, la estabilidad de este tipo de electrodos no es muy elevada, especialmente en 

el caso de la hidrogenasa de D. gigas. 

En una segunda parte, se estudiará la inmovilización covalente de la hidrogenasa, 

para poder obtener transferencia electrónica directa y estable entre la enzima y el 

electrodo. Esta inmovilización requirió una modificación adecuada del electrodo que 

será descrita detalladamente en este apartado. 

 

 4.2.1. Adsorción de la hidrogenasa directamente sobre electrodos de 

carbono 

 La adsorción de la hidrogenasa se siguió electroquímicamente. Las corrientes 

registradas mientras se realizaban voltamperometrías cícilicas sobre una disolución 

diluida de polimixina e hidrogenasa (siguiendo el procedimiento descrito en el apartado 

3.2.5) se pueden ver en la figura 4.2.1. Las corrientes de reducción corresponden a la 

producción de H2 catalizada por la hidrogenasa, mientras que el pico de oxidación 

corresponde a la actividad enzimática de consumo del hidrógeno producido en el 

electrodo, ya que estas voltamperometrías cíclicas se realizaron con el electrodo 

estacionario (sin rotar) y bajo nitrógeno. Conforme se va adsorbiendo la hidrogenasa las 

corrientes van aumentando hasta que se alcanza una corriente máxima estacionaria para 
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la oxidación de hidrógeno o para la reducción de protones, en el que se considera que se 

ha obtenido un recubrimiento adecuado de hidrogenasa sobre el electrodo. En el 

experimento control sin hidrogenasa en la disolución no se aprecia ninguna onda en el 

intervalo de potenciales estudiado, ni aunque se acumulen múltiples ciclos. 
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Figura 4.2.1 Crecimiento de la película de hidrogenasa de D. gigas adsorbida sobre un electrodo de 

carbono HOPG “edge” de 1.5 mm de diámetro a 25 ºC, en una mezcla de tampones a pH 7 y velocidad de 

barrido de 10 mV/s. 

 

 Tras activar la enzima durante 1,5 horas a 45ºC y aplicando un potencial de -0,6 

V (vs NHE), se comprobó la actividad de la película de enzima adsorbida sobre el 

electrodo. Midiendo VC a dos velocidades de rotación distintas se comprobó que que la 

corriente detectada no aumentaba al aumentar la velocidad de rotación, lo cual indica 

que no había limitación por difusión de H2.  

 Los electrodos con enzima adsorbida en ocasiones dieron densidades de 

corriente muy elevadas, aunque también se observó una gran variación entre electrodo y 

electrodo. La media para 10 experimentos de la densidad de corriente medida a un 

potencial de -60 mV (vs SHE) arroja un valor de 300 μA/cm2, con respecto al área 

geométrica del electrodo, pero con una desviación estándar de 300 μA/cm2, es decir que 
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es un método con gran variación en las corrientes obtenidas. Se observó que la película 

de hidrogenasa era mas estable a pH  6-7 que a pH’s mas elevados, siendo en todos 

casos la estabilidad bastante baja. Tras 2 o 3 horas trabajando con un electrodo, había 

que volver a limpiar y pulir el electrodo para preparar otra película porque se perdía 

completamente la actividad, debido probablemente a la desorción de la enzima al seno 

de la disolución [Butt, J. N. y cols., 1997] [Leger, C. y cols., 2002b] [Johnston, W. y 

cols., 2005a]. En la figura 4.2.2 se puede ver como entre dos voltametrías cíclicas 

consecutivas la corriente disminuye. 
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Figura 4.2.2. A la izquierda, voltamperometrías cíclicas consecutivas a pH 6, para un electrodo de 

carbono HOPG “edge” de 3 mm de diámetro, con hidrogenasa de D. gigas adsorbida y activada 

previamente. En negro el primer ciclo a 2500 rpm y en rojo el segundo ciclo a 3500 rpm. A la derecha 

distintos electrodos con hidrogenasa adsorbida. Medidas realizadas a 45ºC, 1 bar de H2 y a una velocidad 

de barrido de 0,1 V/s 

 

 En la figura 4.2.2 derecha, se puede ver que la forma de los voltamperogramas 

cíclicos varía entre electrodo y electrodo. Se observa que en ningún caso se alcanza un 

plató en el intervalo de potenciales barridos. Esto implica que la transferencia 

electrónica interfacial esta limitando, al igual que en el caso de los electrodos de Au, 

con una dispersión de distancias entre cluster distal de la hidrogenasa y electrodo, que 

dependiendo de cada experimento, es la que dará la variación en la forma de los 

voltamperogramas cíclicos. Los valores obtenidos para la relación k2/k0 (0,04±0,02 para 
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n=4) a partir de los ajustes a las ecuaciones del apartado 4.1.4 son similares a los 

obtenidos para los electrodos de Au-Hasa, por lo tanto la adsorción de enzima 

directamente sobre el electrodo no implica una mejora significativa en la constante de 

transferencia electrónica interfacial con respecto a la inmovilización de la hidrogenasa 

sobre una monocapa de tioles. 

 4.2.1.1. Cálculo del potencial de activación/inactivación anaerobia de la 

hidrogenasa de D. gigas 

 Las hidrogenasas inmovilizadas sobre electrodos y en buena comunicación 

electrónica con la superficie del mismo, pueden oxidarse aplicando un potencial 

suficientemente positivo, incluso en presencia de un sustrato reductor como el H2. Esta 

oxidación anaeróbica de la hidrogenasa en sus formas activas reducidas, conduce a la 

formación del estado inactivo Ni-B, o ready, tal y como se ha explicado en la 

introducción. Si se vuelve a aplicar un potencial suficientemente negativo, este estado 

Ni-B se puede reducir rápidamente a las formas activas. En las voltamperometrías 

cíclicas de la figura 4.2.2 no se aprecia que al ir a potenciales más oxidativos la 

corriente disminuya por inactivación de la enzima. Por espectroscopia FTIR 

electroquímica se ha estudiado la activación/inactivación de la hidrogenasa de D. gigas, 

determinándose una constante de inactivación anaeróbica de 6x10-4 s-1, lo que implica 

que es una reacción muy lenta [De Lacey, A. L. y cols., 2004]. Estos experimentos de 

FTIR se realizaron en ausencia de H2, por lo que cabe esperar una reacción todavía más 

lenta en presencia de H2. Por tanto, para poder ver la inactivación anaeróbica por 

voltamperometría cíclica hay que bajar la velocidad de barrido. En la figura 4.2.3 se 

puede ver el cambio drástico del voltamperograma cíclico al realizarlo a 0.3 mV/s. La 

razón para este cambio en la forma del VC es que al bajar la velocidad de barrido se da 

tiempo a la enzima para inactivarse a los potenciales más positivos. Al aumentar el 
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potencial comienza la oxidación catalítica del H2, aumentando la corriente, al igual que 

en el VC a 20 mV/s, pero al seguir aumentando el potencial llega un punto en que la 

corriente de oxidación catalítica comienza a disminuir, como consecuencia de la 

disminución del número de enzimas activas sobre el electrodo. Esta inactivación es 

reversible y al volver a disminuir el potencial en el ciclo de vuelta, de nuevo la corriente 

vuelve a aumentar conforme se reactiva la hidrogenasa. La diferencia entre el VC de ida 

y de vuelta, se debe a la pérdida de enzima de la superficie del electrodo debido a la 

desorción, ya que el experimento dura unos 90 minutos.  
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Figura 4.2.3. A la izquierda, VC a 0.3 mV/s de un electrodo con hidrogenasa D. gigas adsorbida. A la 

derecha la representación de la derivada del tramo en la dirección reductiva del mismo VC. Experimento 

realizado a 45ºC, 2500 rpm, en tampón a pH 7 y a 1 bar de H2, en un electrodo de HOPG “edge” de 3 

mm2 de área. 

 

 Al derivar la intensidad de corriente frente al potencial para el tramo en 

dirección reductiva, se toma el mínimo de la curva resultante como el valor del 

potencial redox al que la interconversión entre las formas inactivas y activas tiene lugar 

(definido como Eswitch por Armstrong y cols. [Jones, A. K. y cols., 2003b]). 

 El valor de este potencial tiene una clara dependencia con el pH (figura 4.2.4), 

desplazándose hacia valores mas negativos al aumentar el pH. No obstante no se 

observaron diferencias destacables en la velocidad de inactivación en función del pH tal 

y como se ha reportado para el caso de la hidrogenasa de A. vinosum, la cual se 
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inactivaba más lentamente a pH’s bajos y a pH’s elevados no se apreciaba una caída de 

la corriente  debido a la inactivación de la enzima tan pronunciada y por tanto el 

voltamperograma cíclico era mas similar al obtenido a 100 mV/s.  [Jones, A. K. y cols., 

2003b]. Esto se correlaciona bien con los experimentos realizados por FTIR 

espectroelectroquímico, donde se vio que la velocidad de inactivación anaeróbica era 

independiente del pH [De Lacey, A. L. y cols., 2004].  

 La reactivación observada en el ciclo de vuelta de la figura 4.2.3 mostraba un 

pico bastante pronunciado, más que la inactivación, poniendo de manifiesto que esta 

reactivación es más rápida que la inactivación, como era de esperar de los experimentos 

de FTIR donde se veía que la oxidación anaeróbica conducía a la formación del estado 

Ni-B, cuya activación es mucho más rápida que la inactivación [DeLacey, A. L. y cols., 

1997].  
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Figura 4.2.4. A la izquierda VC’s a 0,3 mV/s y a distintos pH (azul pH 6, rojo pH 7 y negro pH 8) de 

hidrogenasa adsorbida sobre electrodos de HOPG “edge”. Las medidas fueron realizadas a 45ºC, 1 bar de 

H2 y 2500 rpm. A la derecha representación de los valores de Eswitch calculados para cada pH a partir de la 

derivada de los VC a 0.3 mV/s. 

 

 Se calculó el valor del Eswitch para cada pH, pero debido a que el filme de 

hidrogenasa adsorbida era muy inestable a pH’s elevados, hubo dificultades para 

determinar con precisión el valor a pH’s superiores a 8. 
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 La inactivación de la hidrogenasa se siguió mediante un experimento de 

cronoamperometría (figura 4.2.5), en el que se observa la inactivación o activación de 

la hidrogenasa en función del potencial aplicado sobre el electrodo. En este tipo de 

experimentos se midió la intensidad de corriente a lo largo del tiempo, mientras se 

aplicaron pulsos de potencial constante. En la figura 4.2.5 se comenzó a partir de un 

film de proteína previamente activado, a un potencial muy negativo para asegurar que 

toda la enzima estuviese reducida (-0,56 V) para a continuación aplicar alternativamente 

pulsos de inactivación oxidativa (E > Eswitch) y reactivación (E < Eswitch). 
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Figura 4.2.5. A la izquierda, cronoamperometría de un electrodo con hidrogenasa D. gigas adsorbida, en 

la que se aplican distintos potenciales para inactivar oxidativamente la enzima. Los pulsos empleados 

fueron en este orden -560, 241, -159, 141, -209, 191 y -259 mV. A la derecha representación 

semilogarítmica de los primeros 300 segundos de las inactivaciones. Se han normalizado los valores para 

poder verlos con detalle. Los experimentos se realizaron a 45ºC, bajo una atmósfera de 1 bar de H2 y 

rotando el electrodo a 2500 rpm.  

 

 Las inactivaciones son reacciones muy lentas y nunca se llega a alcanzar una 

corriente límite constante. La intensidad de corriente medida es directamente 

proporcional a la cantidad de enzima activa, de modo que la caída de la intensidad a un 

potencial constante se relaciona directamente con la inactivación de la hidrogenasa. 

Dado que es una reacción de primer orden, una representación semilogarítmica (log (i ∞-

it) frente al tiempo) permitiría calcular la constante de inactivación a partir de la 
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pendiente de la recta obtenida. No obstante en la figura 4.2.5 se puede observar como 

se aparta de la linealidad y por tanto del primer orden en los primeros instantes de la 

inactivación, posiblemente como consecuencia de pérdida por desorción de la 

hidrogenasa, que normalmente se ve acentuada al cambiar repentinamente el potencial 

sobre el electrodo. Las constantes de inactivación calculadas para cada potencial a pH 

6.5 fueron 2,5 x 10-4, 1,81 x 10-4 y  1,5 x 10-4 s-1, a 241, 191 y 141 mV. Estos valores 

son bastante similares entre si, coincidiendo con lo reportado para A. vinosum, donde se 

observó independencia de esta constante con el potencial de inactivación [Jones, A. K. 

y cols., 2003b], e inferiores a los publicados por De Lacey y cols. a partir de de medidas 

de FTIR electroquímico(6 x 10-4 s-1) [De Lacey, A. L. y cols., 2004]. Las medidas de 

FTIR se realizaron en atmósfera inerte de N2 y no bajo H2, como en este caso. Es por 

tanto de esperar una constante inferior para una inactivación a 1 bar de H2, ya que con la 

hidrogenasa de  A. vinosum se vio que la reacción era mas lenta al aumentar la 

proporción de H2 en la celda electroquímica [Jones, A. K. y cols., 2003b]. 

 Al medir a pH’s mas elevados el filme de hidrogenasa se volvió más inestable, 

de forma que fue más difícil de determinar si las constantes obtenidas eran más elevadas 

a causa del pH o a causa de la desorción de la hidrogenasa. El fenómeno de desorción es 

aleatorio, de forma que no se puede predecir ni corregir con una línea base para eliminar 

su aportación. 

  Las reactivaciones reductivas son muy rápidas, confirmando que la especie 

inactiva formada es Ni-B y no Ni-A, que tardaría mucho más tiempo en reactivarse. Al 

ser tan rápida la reactivación, no se puede apreciar ninguna diferencia en las cinéticas al 

variar el potencial de reducción. La no observación de Ni-A en la reactivación de la 

enzima es una buena señal de que el experimento se ha realizado en condiciones 

completamente anaeróbicas. Trazas de O2 podrían acelerar la inactivación y conducir a 
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una determinación de la constante de inactivación errónea, aunque se pondría de 

manifiesto mediante una reactivación más lenta. En la figura 4.2.6 se puede ver un 

experimento en el que se ha dado esta situación.  
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Figura 4.2.6. Cronoamperometría en la que se inactivó  a 142 mV y reactivó a -200 mV la hidrogenasa 

adsorbida sobre un electrodo de carbono HOPG “edge”. En la reactivación se puede distinguir una fase 

rápida, correspondiente a la reactivación del Ni-B, seguida de una fase más lenta, debida al Ni-A formado 

durante la inactivación por la presencia de trazas de O2. Medidas realizadas a 45ºC, 2500 rpm y pH 8 y 1 

bar de H2.  

  

 4.2.2. Preparación de electrodos de carbono modificados para la 

inmovilización covalente de hidrogenasas 

 4.2.2.1 Medida del área de los electrodos de HOPG 

 Para la inmovilización covalente de la hidrogenasa se emplearon unos electrodos 

rotatorios distintos a los empleados en la adsorción1. El área geométrica calculada a 

partir del diámetro proporcionado por el suministrador de los electrodos, fue de 0,196 

cm2 para un electrodo de PINE de HOPG “edge” de 0,5 cm de diámetro. 

                                                 
1 No hay ninguna razón especial para esto. Los experimentos realizados con la enzima adsorbida se 
realizaron en el laboratorio del Prof. F.A. Armstrong en la Universidad de Oxford y allí se trabajaba con 
unos electrodos de HOPG “edge” fabricación propia, de distinto tamaño. 
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 El área electroactiva del electrodo se  calculó por cronoculombimetría (CC) de 

ferricianuro potásico. En la figura 4.2.7 se puede ver la forma de las distintas 

representaciones empleadas para el cálculo del área del electrodo. 
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Figura 4.2.7. A la izquierda el cronoculombigrama obtenido con una disolución de Fe(CN)6K3 1,1 mM 

en KCl 0,1 M, usando un potencial inicial de 500 mV, final de 0 mV y una amplitud de pulso de 250 ms. 

Se ha insertado en la esquina superior derecha, un voltamperograma cíclico medido en la misma 

disolución. A la derecha representación de Anson (Q vs t1/2) de los mismos datos. 

 

 En  la representación de Anson se puede observar que a tiempos cortos se aparta 

de la linealidad, debido probablemente a la incapacidad del potenciostato para cambiar 

de forma instantánea el potencial sobre el electrodo. Este retraso en el potencial, se  

debe a la resistencia no compensada que la disolución ejerce entre electrodo de trabajo y 

contraelectrodo. Para minimizar este efecto conviene situar el contraelectrodo lo más 

cerca posible del electrodo de trabajo, aumentando la concentración del electrolito 

soporte y disminuyendo el área del electrodo de trabajo. 

 A partir de la pendiente medida para varios electrodos de HOPG “edge” se 

determinó un área de 0,221±0,015 cm2 (n=4). Si se compara este valor con el área 

geométrica calculada, se obtiene un factor de rugosidad de 1,13. 

 4.2.2.2 Reducción de la sal de diazonio de 4-Nitrobenceno (4-NB) sobre carbono 
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 Los electrodos se modificaron electroquímicamente realizando 

voltamperometrías cíclicas entre 0,75 y 0 V (vs Ag/AgCl) a 0,2 V/s. Conforme se va 

recubriendo el electrodo la intensidad de la señal correspondiente a la reducción de la 

sal de diazonio va disminuyendo (Figura 4.2.8). Esto es debido a que conforme 

aumenta el recubrimiento del electrodo, éste se pasiva [Allongue, P. y cols., 1997], 

como consecuencia de que estas monocapas proporcionan propiedades aislantes al 

electrodo [Ortiz, B. y cols., 1998] [Downard, A. J. y cols., 2001]. 
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Figura 4.2.8. Modificación de los electrodos de carbono HOPG “edge” con la sal de diazonio de 4-

nitrobenceno por voltamperometría cíclica a 200 mV/s, a temperatura ambiente en una disolución 1.8 mM 

de la sal en CH3CN. El primer ciclo es el que da una señal más intensa, los sucesivos ciclos van 

disminuyendo la intensidad de la señal. 

 

 De cara a obtener transferencia electrónica directa entre la enzima y el electrodo, 

esta etapa de modificación va a ser clave, ya que no es deseable una modificación del 

electrodo completamente aislante. El objetivo es tener un recubrimiento lo mas 

homogéneo posible, pero evitar crecimiento vertical del electrodo. Se ha estudiado 

[Kariuki, J. K. y cols., 2001] [Pinson, J. y cols., 2005] que los electrodos modificados 

con sales de diazonio pueden formar multicapas por ataque del radical formado al 
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reducir la sal de diazonio a uno de los anillos de benceno ya inmovilizados sobre el 

electrodo siguiendo el esquema 4.2.9. 

RR +
-H·

R

R

R+

R

R

R

-H·

 

Esquema 4.2.9. Formación de multicapas de sales de diazonio sobre electrodos de carbono. 

 

 Para evitar este fenómeno se estudiaron distintas concentraciones de la sal de 

diazonio, así como variaciones en el número de ciclos durante la inmovilización. Se 

describe este estudio detalladamente en los siguientes apartados. 

 4.2.2.3. Reducción del electrodo modificado con 4-Nitrobenceno a anilina 

El grupo nitro del nitrobenceno con el que se ha modificado el electrodo, se 

redujo electroquímicamente a amino en un medio con protones. Se realizó una 

voltamperometría cíclica a 0.2 V/s para reducirlos. En el primer ciclo se puede ver un 

pico de reducción bastante intenso e irreversible. En un segundo ciclo aparece una señal 

reversible a un potencial más positivo (Figura 4.2.10). 
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Figura 4.2.10. Reducción de los grupos nitro a amino. El primer ciclo en trazo continuo y en punteado el 

segundo ciclo. El pico 1 corresponde a la reducción del grupo nitro y el pico 2 es una señal asignada a las 

hidroxilaminas formadas. Voltamperometría cíclica a 200  mV/s en H2O/EtOH, con KCl 0.1M como 

electrolito soporte y a temperatura ambiente. 

 

 El primer pico que aparece corresponde a la reducción de los NO2 . Esta 

reducción sucede en 2 etapas, en una primera etapa se forman hidroxilaminas (NHOH) 

y a continuación estas se reducen a aminos [Brooksby, P. A. y cols., 2004] [Delamar, 

M. y cols., 1997]. 

Ar-NO2 + 4H+ + 4e- → Ar-NHOH + H2O 

Ar-NHOH + 2H+ + 2e- → Ar-NH2 + H2O 

 La reducción no se consigue llevar a cabo en un 100% hasta formar las aminas y 

una parte permanece como hidroxilaminas. Estas NHOH son las causantes del par que 

sale en el segundo ciclo a -0.3 V. En concreto corresponden al equilibrio redox  

[Brooksby, P. A. y cols., 2004]: 

 Ar-NHOH  ↔ Ar-NO + 2H+ + 2e- 

 Se estudió la relación entre la intensidad del pico y la velocidad de barrido en 

experimentos de voltamperometría cíclica para comprobar que el pico corresponde a 
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una especie adsorbida sobre el electrodo [Allen J.Bard y cols., 2001] y se vio que esta 

relación era lineal, aunque se apartase a altas velocidades de barrido (figura 4.2.11). 

Una posible explicación es que para estas cadenas con crecimiento tridimensional 

pudiera aparecer a altas velocidades de barrido un control del proceso redox por 

difusión aparente debido a los grupos hidroxilaminas más alejados del electrodo, que o 

bien requieren de cierta movilidad de la cadena para intercambiar electrones 

directamente con el electrodo o de reacciones redox intermedias con los grupos 

hidroxilaminas más cercanos al electrodo [Abruna, H. D., 1988]. 
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Figura 4.2.11. Voltamperometría cíclica en H2SO4 0.1 M a distintas velocidades de barrido de un 

electrodo de carbono modificado con 4-NB y reducido a amino. La relación de la intensidad de pico y la 

velocidad de barrido es lineal, como sería de esperar para una especie adsorbida. 

 

 La integración del pico correspondiente a la reducción del -NO2 y al pico de 

oxidación del -NHOH nos permite obtener una estimación del porcentaje de cada 

especie en la superficie del electrodo, así como del recubrimiento del mismo. 
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 Donde Γ corresponde al recubrimiento de cada especie, Qx es la carga obtenida 

de la integración de los picos 1 o 2 (Figura 4.2.10), F es la constante de Faraday en 
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C/mol, ne es el número de electrones en cada proceso (6 para la reducción a aminos y 2 

para las hidroxilaminas) y A es el área electroactiva del electrodo. 

 Se realizaron reducciones en distintas condiciones para intentar obtener una 

mayor proporción de grupos amino que de hidroxilaminas. No se observaron grandes 

diferencias entre los distintos procedimientos empleados para esta reducción, 

obteniéndose entre un 80% y un 60% de grupos amino. En el caso de H2O/EtOH (9:1) 

KCl 0.1 M, el porcentaje estaba en torno al 62 % de grupos amino, para HCl 0.1 M 61% 

y para el H2SO4 0.1 M 71% tal y como se puede observar en la figura 4.2.12 y en la 

tabla 4.2.1. Por tanto se empleó habitualmente la reducción en H2SO4 0.1 M. 
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Figura 4.2.12. Voltamperogramas cíclicos de reducción de los -NO2 superficiales a -NH2, medidos a 0.2 

V/s y bajo atmósfera de N2. Las variaciones en las intensidades de los picos están relacionadas con el área 

del electrodo para cada experimento, debido al pulido de los mismos. 
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Condiciones
nNH2 

(moles) 
nNHOH 
(moles) 

ΓNH2 
(mol/cm2) 

ΓNHOH 
(mol/cm2) % 

H2O/EtOH 5.94E-10 2.83E-10 2.50E-09 1.19E-09 68% 
H2O/EtOH 4.85E-10 3.29E-10 2.04E-09 1.38E-09 60% 
H2O/EtOH 4.26E-10 2.59E-10 1.79E-09 1.09E-09 62% 
H2O/EtOH 4.77E-10 3.45E-10 2.00E-09 1.45E-09 58% 

Medias 4.96E-10 3.04E-10 2.08E-09 1.28E-09 62% 
HCl 3.24E-10 2.18E-10 1.36E-09 9.17E-10 60% 
HCl 3.80E-10 1.68E-10 2.07E-09 8.83E-10 70% 
HCl 4.79E-10 4.32E-10 2.01E-09 1.82E-09 52% 
HCl 4.11E-10 2.55E-10 1.73E-09 1.07E-09 62% 
Medias 3.99E-10 2.68E-10 1.79E-09 1.17E-09 61% 

H2SO4 3.41E-10 1.38E-10 1.43E-09 5.80E-10 71% 
H2SO4 4.92E-10 2.10E-10 2.07E-09 8.83E-10 70% 
H2SO4 4.73E-10 2.03E-10 2.01E-09 8.53E-10 70% 
H2SO4 4.47E-10 1.79E-10 1.88E-09 7.51E-10 71% 

Medias 4.38E-10 1.83E-10 1.85E-09 7.67E-10 71% 
 

Tabla 4.2.1. Resultados de los cálculos obtenidos a partir de la integración de los picos de la fig. 4.2.12. 

El área considerada para calcular el recubrimiento ha sido de 0.24 cm2 para todos los casos. 

 

 Los recubrimientos totales obtenidos están por encima del valor previsto para 

una monocapa completa de nitrobenceno, 12,5 x 10-10 mol cm-2 [Allongue, P. y cols., 

1997]. Esto nos indicaría la presencia de multicapas sobre el electrodo, proceso muy 

complicado de evitar para este tipo de sal de diazonio [Pinson, J. y cols., 2005]. No 

obstante los resultados presentados en los mencionados trabajos, se han calculado en 

base a la integración del pico correspondiente a la generación del anión radical del 

nitrobenceno: 

Ar-NO2 + 1e- ↔ Ar-NO2
·- 

Para poder ver esta reacción electroquímica se requieren un disolvente 

completamente seco, ya que con en cuanto hay protones la reacción se vuelve 

irreversible y se forman las aminas o hidroxilamnias. En las condiciones del laboratorio 

no se consiguió ver la señal correspondiente a este par reportada en otros trabajos 

[Allongue, P. y cols., 1997]. 
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Otra explicación para la diferencia de los recubrimientos es el tipo de carbono 

empleado. En este caso se ha empleado HOPG “edge”, un tipo de carbón mucho mas 

reactivo que el HOPG “basal” y el carbono vítreo (GC) empleado por Saveant et. Al., o 

el PPF (pyrolyzed photoresist films) usado por Downard et Al. Se modificaron 

electrodos de GC siguiendo el mismo protocolo y el recubrimiento obtenido fue de 16 x 

10-10 mol/cm2, también superior a la monocapa, pero menor que en el caso del HOPG 

“edge”. En la figura 4.2.13 se puede observar como en el caso de los electrodos de GC 

la intensidad de la señal en el primer barrido es menor que en el caso del HOPG “edge”. 

Además la reducción de la sal se da a un potencial unos 65 mV más positivo que en el 

caso del GC. El electrodo de GC se pasiva con suma facilidad, ya que la corriente de 

reducción de la sal de diazonio prácticamente desaparece después del primer barrido, 

mientras que en el HOPG, aunque se observa una disminución en la corriente entre ciclo 

y ciclo, ésta es bastante menor que con el GC. Esto podría ser debido a que los 

electrodos de GC son mas planos y compactos en la superficie que los de HOPG 

“edge”, donde existe una estructura mucho mas rugosa entre las capas de grafito 

[Blanford, C. F. y cols., 2006]. No obstante, empleando este tipo de carbono, no se 

consiguió  en ningún caso obtener transferencia electrónica directa entre las 

hidrogenasas y el electrodo y por ello no se ha empleado más adelante con enzimas. 
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Figura 4.2.13. Voltamperogramas cíclicos de la modificación de los electrodos de carbono en CH3CN 

con sal de diazonio 1.8 mM y Bu3NBF4 0.1 M como electrolito soporte. En rojo empleando un electrodo 

de GC y en negro un HOPG “edge”. 

 

 4.2.2.4. Estudio de las condiciones de modificación de los electrodos con sales 

de diazono para evitar las multicapas 

 En primer lugar se estudió para una misma concentración de sal de diazonio (1,8 

mM), la variación en los recubrimientos obtenidos con el número de ciclos realizados 

durante la modificación electroquímica del electrodo con sal de diazionio (figura 

4.2.14) 
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Figura 4.2.14. Voltamperogramas cíclicos de las modificaciones de distintos electrodos de HOPG “edge” 

con sal de diazonio de 4-NB 1.8 mM empleando un distinto número de ciclos, en CH3CN con Et4NBF4 

0.1 M como electrolito soporte. 

 

 A continuación se redujeron los grupos nitro tal y como se ha expuesto 

anteriormente, empleando en este caso H2O/EtOH 9:1 con KCl 0.1 M como electrolito 

soporte. Los recubrimientos se pueden ver en la figura 4.2.15. 



4. Resultados y discusión 

 - 127 -

 

14271%6.08E-091.76E-094.32E-097

14072%5.80E-091.64E-094.16E-096

12172%5.64E-091.58E-094.06E-095

11165%4.36E-091.52E-092.84E-094

10164%3.84E-091.36E-092.48E-093

8664%3.24E-091.18E-092.06E-092

7364%1.94E-096.89E-101.25E-091

ΔE
(m
V)

%NH2
ΓT

(mol/cm2)
ΓNHOH

(mol/cm2)
ΓNH2

(mol/cm2)
Nº de 
ciclos

14271%6.08E-091.76E-094.32E-097

14072%5.80E-091.64E-094.16E-096

12172%5.64E-091.58E-094.06E-095

11165%4.36E-091.52E-092.84E-094

10164%3.84E-091.36E-092.48E-093

8664%3.24E-091.18E-092.06E-092

7364%1.94E-096.89E-101.25E-091

ΔE
(m
V)

%NH2
ΓT

(mol/cm2)
ΓNHOH

(mol/cm2)
ΓNH2

(mol/cm2)
Nº de 
ciclos

1 2 3 4 5 6 7

2.0x10-9

3.0x10-9

4.0x10-9

5.0x10-9

6.0x10-9

60

80

100

120

140

160

Γ to
ta

l (
m

ol
es

/c
m

2 )

Número de ciclos

S
ep

ar
ac

ió
n 

de
 p

ic
os

 (m
V

)

 

 

Figura 4.2.15. A la izquierda, tabla con los recubrimientos obtenidos para electrodos de HOPG “edge” 

modificados realizando distinto número de ciclos de voltamperometría cíclicas con la sal de diazonio 4-

NB 1.8 mM en CH3CN. También se da el porcentaje de grupos amino obtenidos y la separación 

correspondiente a la señal de las hidroxilaminas. A la derecha representación de la variación del 

recubrimiento (negro) o de la separación entre los picos anódico y catódico de la señal de la 

hidroxilamina (rojo) con el número de ciclos de modificación. 

 

 Tal y como era de esperar, se obtiene un recubrimiento mayor al aumentar el 

número de ciclos y en todos los casos el recubrimiento esta por encima del esperado 

para una monocapa. Además al aumentar el recubrimiento el porcentaje de grupos 

amino también aumenta aparentemente. 

 Como se ha comentado anteriormente la modificación del electrodo con sales de 

diazonio puede conducir a la formación de recubrimientos demasiado gruesos de forma 

que se vuelven aislantes. Se observó que al aumentar el número de ciclos, la separación 

de picos de la señal proveniente del par ArNO/ArNHOH también aumentaba (figura 

4.2.15 derecha). Esto podría deberse a esta misma capacidad aislante del film, 

consecuencia de un crecimiento tridimensional en multicapas, que provocaba que la 

electroquímica de este proceso empeorase. Una forma de comprobar si esto era cierto 

era midiendo la señal de una sonda redox en disolución. Se ha descrito que los 

electrodos modificados con sales de diazonio, pueden llegar a comportarse de forma 

completamente aislante frente a sondas electroquímicas en disolución como el 
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ferricianuro potásico [Adenier, A. y cols., 2006]. Para comprobar la conductividad de 

los recubrimientos empleados, se utilizó una disolución equimolar de Fe(CN)6
3-/4- 2 mM 

en tampón citrato a pH 4.5, un pH inferior al pKa del film para que esta se encontrase 

completamente protonada y así facilitar la adsorción por interacciones electrostáticas de 

la sonda sobre el electrodo y simular las condiciones de la hidrogenasa inmovilizada. 
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Figura 4.2.16. Voltamperometrías ciclicas de electrodos modificados con sal de diazonio de 4-NB 

realizando distinto número de ciclos, en una disolución de Fe(CN)6
-3/-4 4 mM en tampón citrato 50 mM a 

pH 4,5. El negro corresponde al electrodo modificado con 1 ciclo, rojo 3 ciclos, azul 5 ciclos y verde 7 

ciclos 

 

 Como se puede ver en la figura 4.2.16, la electroquímica de la sonda se vuelve 

más irreversible al medirla en electrodos modificados con un mayor número de ciclos, 

confirmando la hipótesis de que los recubrimientos mas elevados confieren un mayor 

carácter aislante a los electrodos. La separación observada fue de 79, 89, 125 y 294 mV 

para electrodos modificados con 1, 3, 5 y 7 ciclos respectivamente. Esto también podría 

explicar el aumento de la proporción de grupos amino obtenido al aumentar el 

recubrimiento del electrodo, ya que una parte de la señal de las hidroxilaminas se puede 

estar perdiendo como consecuencia del carácter aislante del film. 
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 Se ha descrito que las superficies de carbono también pueden ser modificadas 

espontáneamente sin aplicar ningún potencial al electrodo, simplemente sumergiéndolo 

en una disolución de sal de diazonio en acetonitrilo [Adenier, A. y cols., 2005] 

[Adenier, A. y cols., 2006]. Se ha estudiado el proceso a distintos tiempos de 

modificación para poder comprobar si los recubrimientos y la electroquímica de los 

electrodos modificados de este modo eran comparables con los electrodos modificados 

electroquímicamente. Los resultados se pueden ver resumidos en la tabla 4.2.2. 

Tiempo 
(s) 

ΓNH2 
(mol/cm2) 

ΓNHOH 
(mol/cm2)

ΓT 
(mol/cm2) %NH2

ΔENHOH
(mV) 

ΔEFc 
(mV) 

30 2.72E-10 1.17E-10 3.89E-10 70% 11  
30 2.61E-10 9.45E-11 3.55E-10 73% 14  
30 2.43E-10 1.69E-10 4.12E-10 59% 6  
30 6.64E-10 1.89E-10 8.53E-10 78% 12 79 
60 2.58E-10 1.97E-10 4.55E-10 57% 11  
60 3.36E-10 2.40E-10 5.76E-10 58% 12  
60 2.29E-10 1.74E-10 4.03E-10 57% 12  
60 3.95E-10 1.53E-10 5.48E-10 72% 6 79 
300 2.04E-10 2.32E-10 4.36E-10 47% 29  
300 4.45E-10 2.56E-10 7.01E-10 64% 8  
300 2.06E-10 1.54E-10 3.60E-10 57% 6  
300 5.06E-10 2.48E-10 7.55E-10 67% 15 85 
600 5.13E-10 2.60E-10 7.74E-10 66% 8  
600 4.96E-10 2.14E-10 7.10E-10 70% 6  
600 3.58E-10 2.27E-10 5.85E-10 61% 12  
600 4.97E-10 2.56E-10 7.53E-10 66% 12  
600 5.37E-10 2.46E-10 7.83E-10 69% 7 78 

1200 4.16E-10 2.51E-10 6.67E-10 62% 16  
1200 5.20E-10 2.57E-10 7.77E-10 67% 9  
1200 4.42E-10 2.58E-10 7.00E-10 63% 11 81 
1800 6.51E-10 3.63E-10 1.01E-09 64% 10  
1800 9.92E-10 8.54E-10 1.85E-09 54% 26 76 
1800 7.67E-10 4.52E-10 1.22E-09 63% 11 82 

 

Tabla 4.2.2. Resultados obtenidos al modificar electrodos por inmersión en una disolución de sal de 

diazonio 4-NB 10 mM durante tiempos variables. De izquierda a derecha se muestran los resultados 

obtenidos para el recubrimiento de grupos amino, de hidroxilaminas, recubrimiento total, porcentaje de 

aminos, separación de los picos de la señal de las hidroxilaminas y separación de los picos de la sonda de 

ferrocianuro potásico. 

 

 Se puede observar que tan solo en 30 segundos ya comienza a recubrirse el 

electrodo y que a partir de un minuto, los resultados son muy similares. Los 
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recubrimientos obtenidos son en muchos casos inferiores al previsto para una monocapa 

(12 x 10-10 mol/cm2), no llegándose en muchos casos ni tan siquiera al 50% de una 

monocapa. Con tiempos de 30 minutos se consiguen recubrimientos próximos a la 

monocapa. De la observación de la voltamperometría cíclica para la reducción de los 

grupos nitro, se puede ver claramente como estos electrodos dan una señal de las 

hidroxilaminas mucho mas reversible (figura 4.2.17), con una separación de los picos 

anódico y catódico de apenas unos milivoltios (siempre inferior a 30 mV).  
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Figura 4.2.17. Voltamperometría cíclica de la reducción en H2SO4 0,1 M de los grupos NO2 de un 

electrodo modificado sumergiéndolo en una disolución 10 mM de sal de diazonio 4-NB durante  10 

minutos. 

 

 También se midió el comportamiento de estos electrodos con ferrocianuro 

potásico, y como era de esperar daba una señal reversible, con una separación de picos 

siempre inferior a 85 mV y muy similar para todos los tiempos de modificación. 
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 Por tanto las mejores condiciones para modificar el electrodo son sumergir el 

electrodo durante 30 minutos en la disolución 10 mM de la sal de diazonio sin aplicar 

potencial redox y reducción electroquímica posterior en H2SO4 0,1 M2. 

Se intentó estudiar los recubrimientos por AFM (microscopía de fuerza 

atómica), pero el HOPG “edge” resultaba demasiado rugoso como para poder ser 

utilizado mediante esta técnica y el “basal” presentaba un comportamiento 

electroquímico completamente distinto,  dando recubrimientos muy inferiores y en 

ningún caso se consiguió inmovilizar de forma correcta la hidrogenasa sobre este tipo 

de sustrato, por lo que no se procedió a un estudio mas detallado de AFM con este tipo 

de sustrato. 

 

 4.2.3. Unión covalente de la hidrogenasa a electrodos de carbono 

modificados con 4-NB reducido 

 4.2.3.1. Estudio del efecto del pH durante la inmovilización 

 En la literatura se ha reportado un valor para el pKa del 4-aminotiofenol (4-ATP) 

inmovilizado sobre oro formando monocapas autoensambladas de 6,9 [Bryant, M. A. y 

cols., 1993]. Es de suponer un valor similar para los electrodos modificados con la sal 

de diazonio de 4-nitrobenceno y reducida posteriormente a amino. El valor reportado de 

pKa para el 4-ATP inmovilizado en una monocapa autoensamblada es superior al del 

compuesto en disolución. Esto se debe principalmente a que al encontrarse las 

moléculas confinadas en dos dimensiones, el estado de protonación de una, afecta a las 

moléculas vecinas, provocando normalmente un aumento en los valores del pKa [White, 

H. S. y cols., 1998].  

                                                 
2 Estos experimentos han sido realizados en el último año de tesis. La mayor parte de las inmovilizaciones 
de hidrogenasa que se realizaron en esta tesis se hicieron sobre electrodos modificados 
electroquímicamente con dos ciclos y una concentración de sal de diazonio de 1.8 mM,salvo que se 
indique lo contrario. 
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Figura 4.2.18. Representación esquemática de la inmovilización de la hidrogenasa sobre electrodos de 

carbono modificados con la sal de diazonio de 4-NB con los grupos amino reducidos. 

 

 Se estudió la inmovilización de la hidrogenasa a pH 6,0, un valor próximo al 

pKa de los grupos amino inmovilizados y a pH 7,6, superior a dicho pKa. Los resultados 

se pueden ver resumidos en la Figura 4.2.18. A pH 6,0 los grupos amino se encontrarán 

parcialmente protonados, de forma que proporcionarán cargas positivas sobre la 

superficie del electrodo. Al igual que con los electrodos de oro modificados con 4-ATP, 

estas cargas positivas se encargarán de orientar la hidrogenasa por la zona con mas 

cargas negativas, que es la que rodea a la agrupación Fe-S distal, dejándola a una 

mínima distancia de la superficie del electrodo, suficientemente corta como para poder 

darse transferencia electrónica directa entre enzima y electrodo (figura 4.2.18).  

 Al realizar la inmovilización a pH 6,0 y baja fuerza iónica, se vio que una vez 

activada la enzima en la celda electroquímica, se obtenía transferencia electrónica 

directa para la oxidación catalítica de hidrógeno (Figura 4.2.19 izquierda). El 

voltamperograma cíclico que se muestra se realizó sin rotación, por ello la corriente de 

oxidación catalítica que se recoge, a partir de un determinado sobrepotencial, comienza 
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a disminuir. Esto se debe, tal y como se ha explicado con anterioridad, a que el H2 se 

agota en las inmediaciones del electrodo, provocando una limitación por difusión del 

sustrato. Dado que en este experimento sólo se quería detectar la presencia de 

transferencia electrónica directa, no se hizo necesario rotar el electrodo3. Sin embargo, a 

pH 7,6, los grupos amino no están protonados, de forma que la superficie del electrodo 

no presenta cargas positivas para poder orientar la hidrogenasa. Sería de esperar una 

orientación aleatoria de la hidrogenasa sobre el electrodo. No obstante en ningún caso se 

obtuvo transferencia electrónica directa al trabajar a este pH o superior. Sólo al añadir 

metil viológeno se consiguió medir electrocatálisis mediada para la oxidación de 

hidrógeno. Es de suponer que en este caso, los grupos amino sin protonar de la 

superficie del electrodo modificado establecerán otro tipo de interacción con una  zona 

de la hidrogenasa distinta a la que rodea el cluster Fe-S distal y provocando de  una 

orientación no favorable para la transferencia electrónica directa al electrodo. 

                                                 
3 Este experimento se realizó fuera de la cámara anaerobia, al principio de la realización de esta tesis. 
Para mantener un ambiente anaerobio, se pasaba una corriente de N2 o de H2 por la celda. Al rotar el 
electrodo, el O2 del exterior entraba en la celda a través de la junta del electrodo, de forma que la 
corriente disminuía por inactivación oxidativa de la hidrogenasa por parte del O2. 
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Figura 4.2.19. Voltamperogramas cíclicos para la oxidación catalítica de hidrógeno. Medidas realizadas a 

20 mV/s, en tampón fosfato pH 8, 0,1 M y a temperatura ambiente. A la izquierda resultados obtenidos 

con un electrodo modificado a pH 6,0, en rojo la VC obtenida bajo H2 y con la enzima activada, y en 

negro un control sin activar y bajo N2. A la derecha, en rojo tenemos un electrodo modificado a pH 7,6, 

activado y bajo H2, sin añadir metil viológeno, y tras añadir el mediador,metil viológeno. En negro un 

experimento de control con un electrodo sin hidrogenasa y con metil viológeno, medido en las mismas 

condiciones. 

 

 4.2.3.2. Estudio del efecto de la fuerza iónica durante la inmovilización 

 Para probar que la orientación de la enzima se producía por interacciones 

electrostáticas, se estudió el efecto de la fuerza iónica durante la inmovilización. Estas 

interacciones se ven apantalladas por los iones en disolución cuando se emplea una 

elevada fuerza iónica. Se realizaron experimentos a fuerza iónica de 0,01, 0,31, 0,6 y 1 

M. La fuerza iónica se incrementó añadiendo la cantidad necesaria de NaCl a una 

disolución de tampón fosfato pH 6,0, 10 mM. Posteriormente, se lavó el electrodo y se 

procedió a su activación en la celda electroquímica y a medir por voltamperometría 

cíclica la relación de la corriente catalítica medida por transferencia electrónica directa 
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para la oxidación de H2 con respecto a la corriente mediada. Los resultados se muestran 

en la figura 4.2.20 y en la tabla 4.2.3. 

Fuerza 

iónica (M) 
0.01 0.31 0.60 1.0 

Icat (dir)/ Icat 

(med) 
0.70 0.47 0.15 0.06 

 

Tabla 4.2.3. Relación entre la corriente catalítica directa y mediada para la oxidación de H2. La medida 

de la corriente catalítica se tomó a un potencial de 0 V en los voltamperogramas cíclicos de la figura 

4.2.20, tras sustraer voltamperogramas cíclicos de control realizados bajo N2 y antes de activar la enzima. 
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Figura 4.2.20. Voltamperogramas cíclicos para la oxidación de H2 catalizada por hidrogenasa unida 

covalentemente al electrodo. En trazo continuo aparecen las corrientes medidas en ausencia de mediador 

y en discontinúo en presencia de metil viológeno 1,25 mM como mediador. Las medidas se realizaron en 

tampón fosfato 0,1 M, pH 8 a 20 mV/s y bajo H2 a 1 bar de presión.  

 

 Los resultados mostraron que al aumentar la fuerza iónica por encima de 0,6 M, 

apenas se podía medir transferencia electrónica directa entre enzima y electrodo, debido 
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a que el apantallamiento de las interacciones electrostáticas impedía la correcta 

orientación de la hidrogenasa sobre el electrodo de forma que se pudiese obtener 

transferencia electrónica directa. Solo al añadir metil viológeno como mediador se 

pudo medir una corriente catalítica para la oxidación de hidrógeno. En todos los casos 

las corrientes catalíticas mediadas registradas para la oxidación de hidrogeno fueron 

muy similares, indicando unos recubrimientos de enzima muy similares.  

 4.2.3.3. Análisis del voltamperograma cíclico 

 En la figura 4.2.21, se pueden observar las corrientes mediidas para un electrodo 

de HOPG “edge” modificado con sal de diazonio de 4-NB sin aplicar potencial y 

sumergiendo el electrodo en la disolución de sal de diazonio durante 30 minutos y 

reduciéndola posteriormente en H2SO4 0,1M.  
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Figura 4.2.21. VC bajo N2, H2 y CO, de un electrodo modificado con la hidrogenasa de D. gigas unida 

covalentemente. Medidas realizadas a pH 6,5, 1500 rpm y 40 ºC. 

 

 Bajo H2, se mide una corriente de oxidación catalizada por la hidrogenasa 

inmovilizada sobre el electrodo. Al pasar N2 por la celda, no se consigue eliminar del 

todo el H2, debido a la entrada de H2 de la cámara anaerobia a la celda electroquímica, a 

través del eje rotatorio, tal y como se ha explicado con anterioridad. Por ello no se 
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consigue eliminar por completo la corriente de oxidación catalítica de H2. La corriente 

de reducción, resulta de la producción catalítica de H2 por parte de la hidrogenasa a 

partir de protones de la disolución. Al pasar CO por la celda, las actividades catalíticas 

de oxidación y reducción quedan completamente inhibidas. No obstante, tampoco se 

pudieron detectar señales no catalíticas correspondientes a las agrupaciones 

sulfoférricas de la hidrogenasa. 

 Al variar la velocidad de rotación del electrodo (figura 4.2.22) apenas se vio 

limitación por difusión de H2 y la corriente de oxidación catalítica de H2 aumentó de 

forma más o menos lineal con el sobrepotencial para cualquier velocidad de barrido. La 

razón para que no se vea limitación por difusión sin agitar el electrodo, podría ser que la 

muestra de hidrogenasa de D. gigas empleada en este caso era distinta de la empleada 

en el apartado anterior. Por FTIR se vió que poseía un 36% de una forma inactiva no 

reactivable que no tenía el lote empleado en el experimento de la figura 4.2.19. Esta 

forma inactiva será descrita con mayor detalle posteriormente en esta tesis. Al tener un 

recubrimiento menor de enzima activa sobre el electrodo, manifestado por las menores 

densidades de corriente, es más difícil que la difusión del sustrato llegue a ser limitante. 

-0.6 -0.4 -0.2 0.0 0.2 0.4
-20.0µ

0.0

20.0µ

40.0µ

60.0µ

80.0µ

100.0µ

120.0µ

140.0µ

D
en

si
da

d 
de

 C
or

rie
nt

e 
(A

/c
m

2 )

E (V, vs SHE)
-0.6 -0.4 -0.2 0.0 0.2 0.4

-20.0µ

0.0

20.0µ

40.0µ

60.0µ

80.0µ

100.0µ

120.0µ

140.0µ

160.0µ

180.0µ

D
en

si
da

d 
de

 C
or

rie
nt

e 
(A

/c
m

2 )

E (V, vs SHE)

45ºC

40ºC

30ºC

25ºC
20ºC
15ºC

-0.6 -0.4 -0.2 0.0 0.2 0.4
-20.0µ

0.0

20.0µ

40.0µ

60.0µ

80.0µ

100.0µ

120.0µ

140.0µ

D
en

si
da

d 
de

 C
or

rie
nt

e 
(A

/c
m

2 )

E (V, vs SHE)
-0.6 -0.4 -0.2 0.0 0.2 0.4

-20.0µ

0.0

20.0µ

40.0µ

60.0µ

80.0µ

100.0µ

120.0µ

140.0µ

160.0µ

180.0µ

D
en

si
da

d 
de

 C
or

rie
nt

e 
(A

/c
m

2 )

E (V, vs SHE)

45ºC

40ºC

30ºC

25ºC
20ºC
15ºC

 

Figura 4.2.22. A la izquierda CV’s realizadas a distintas velocidades de rotación (desde 0, en negro, a 

3500 rpm en rojo). Las medidas se hicieron a pH 6,5, 1 bar de H2 y 40ºC. A la derecha CV’s a distintas 

temperaturas realizadas a pH 6,5, 1 bar de H2 y 1500 rpm. 
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 Las voltamperometrías cíclicas no alcanzan en ningún momento un plató, por lo 

que la transferencia electrónica interfacial esta limitando el proceso. Al bajar la 

temperatura la forma del voltamperograma cíclico no cambia significativamente, de 

modo que la k0 sigue siendo limitante [Leger, C. y cols., 2002a]. Sin embargo, al 

ajustar los VC tal y como se ha descrito en el apartado 4.1.4 a un sistema como en 

descrito en el ajuste 3, el valor obtenido para el cociente k2/k0
max si que cambia 

significativamente con respecto al los resultados obtenidos para Au o para hidrogenasa 

directamente adsorbida sobre carbono. En este caso, para una temperatura de 40 ºC, 

k2/k0
max = 0.36, y a 20 ºC,  k2/k0

max = 0.22, por lo que en este caso la k0
max es menor que 

en el caso de los electrodos de Au modificados con 4-ATP (k2/k0
max =2,518x10-2). Esto 

indica una mayor resistencia a la transferencia electrónica interfacial entre enzima y 

electrodo, debido a la modificación con sales de diazonio. 

 Otra evidencia que pone de manifiesto que la transferencia electrónica es menos 

efectiva apareció al intentar inactivar anaeróbicamente la hidrogenasa con este tipo de 

electrodos, ya sea mediante voltamperometría cíclica a baja velocidad o por 

cronoamperometría (figura 4.2.23) 
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Figura 4.2.23. A la izquierda VC a 0,3 mV/s de un electrodo de HOPG “edge” con hidrogenasa 

inmovilizada covalentemente. A la derecha cronoamperometría en la que se aplican los siguientes 

potenciales en este orden: -0,56; -0,21; 0,14; -0.21V. Medidas realizadas a 40ºC, 2500 rpm, 1 bar de H2 y 

en tampón fosfato a pH 6,5. 
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 La VC a 0,3 mV/s, no difiere de la realizada a velocidades de barrido superiores 

y en ningún momento la corriente de oxidación catalítica de H2 disminuye como para 

indicar que se esté inactivando la enzima. El experimento de cronoamperometría, si que 

indica una ligera inactivación, pero esta es mucho menos evidente que la observada 

cuando la enzima estaba adsorbida sobre el electrodo. Esto se debe al lento intercambio 

de electrones entre enzima y electrodo. Para inactivar la enzima, el electrodo ha de 

oxidar a la hidrogenasa y aunque el potencial del electrodo sea suficientemente positivo 

y por tanto el proceso termodinámicamente favorable, existe un impedimento cinético 

para la conexión eléctrica entre enzima y electrodo. Al estar expuesta al hidrógeno la 

enzima, los electrones son aportados más rápidamente por el H2 al oxidarse en el centro 

activo que son sustraídos por el electrodo, de forma que éste no consigue oxidar la 

enzima. 

 Según este planteamiento, la inactivación anaeróbica oxidativa de la enzima 

debería ser posible si se realizase en ausencia de H2, o en concentraciones mas bajas de 

H2. En la figura 4.2.24 se puede ver un experimento de cronoamperometría en el que se 

ha inactivado la enzima bajo N2. 
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Figura 4.2.24. Cronoamperograma de un electrodo modificado con hidrogenasa realizado a 40 ºC, 1500 

rpm y en tampón fosfato a pH 8. La línea inferior indica el potencial que se está aplicando en cada tramo 

del cronoamperograma. Los potenciales aplicados fueron, por este orden, -0,6; -0,2; -0,6; 0,14; -0,2 V. 

Inicialmente la atmósfera en la celda era de 1 bar de H2, con una flecha se marca el punto en el que se 

cambia el gas fluyendo por la celda N2 y donde se vuelve a cambiar a H2. 

 

El experimento comenzó bajo H2 y a un potencial negativo para asegurar que la 

enzima estuviera completamente reducida y activa. Luego se aumentó el potencial hasta 

un valor inferior al Eswitch, en el que la enzima oxida el hidrógeno, dando una corriente 

estable, sin inactivarse, para poder ver la corriente catalítica inicial. A continuación se 

volvió a bajar el potencial, para mantener reducida la hidrogenasa, mientras se cambió 

el gas en la celda a N2. En el CA se puede ver como la corriente de reducción fué 

aumentando, conforme se eliminó el H2, debido a la reducción catalítica de protones por 

parte de la hidrogenasa. Cuando se alcanzó una corriente estable, indicando que se ha 

eliminado el H2 (no del todo, ya que como se ha comentado con anterioridad, siempre 

entra en la celda una pequeña cantidad de H2 procedente de la cámara), se aumentó el 

potencial a un valor superior al Eswitch, con lo que la enzima comenzó a inactivarse por 

oxidación anaeróbica. Al subir el potencial, se registró una pequeña corriente de 
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oxidación de hidrógeno, menor que el valor inicial, ya que el porcentaje de H2 en la 

celda en ese momento era mucho más bajo. En este caso se puede ver que la caída de 

corriente correspondiente a la inactivación es mucho más pronunciada a la que se ve en 

la figura 4.2.23, realizada bajo 100 % de H2. A los 15 minutos de haber cambiado al 

potencial más positivo se volvió a hacer pasar H2 por la celda, de forma que la corriente 

de oxidación aumentó rápidamente, debido a que no se había inactivado todas las 

moléculas de hidrogenasa sobre el electrodo. Pero si que se observa que la corriente 

alcanzada sigue siendo inferior a la corriente inicial, aun estando a un sobrepotencial 

superior, por lo que debería esperarse una corriente mucho mas elevada. Esto indica que 

se ha conseguido inactivar significativamente la enzima. Al volver al mismo potencial 

al que se midió la corriente inicial, rápidamente se reactiva toda la enzima y se recupera 

el 100% de la actividad inicial. 

4.2.3.4. Estabilidad de los electrodos 

Al formar enlaces covalentes entre hidrogenasa y electrodo lo que se esta 

buscando principalmente es estabilidad en el electrodo, de cara a poder aplicar estos 

métodos de inmovilización en el futuro diseño de pilas de combustible. 

 En la figura 4.2.25 se muestran una sucesión de cronoamperogramas donde se 

registra la corriente de oxidación catalítica de hidrógeno medida a -0,2 V (vs NHE). En 

la primera parte se observa una gran estabilidad, sin apenas pérdida de corriente durante 

los 3 primeros días. Las interrupciones que se ven a continuación en la gráfica se deben 

a que durante esos periodos de tiempo se realizaron otro tipo de experimentos. Cuando 

se expuso el electrodo a O2 la enzima sufrió daños irreversibles, y por ello,al volver a 

las mismas condiciones de medida no se recuperó la misma corriente. El tramo medido 

a 30 ºC se debe a que durante esos días nadie podía controlar la celda electroquímica, y 

por ello se bajó la temperatura, para evitar que se secase el electrolito de la celda. Al 
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volver a 40ºC se recuperó un 86% de la intensidad de corriente catalítica anterior a la 

bajada de temperatura. 
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Figura 4.2.25. Medidas realizadas mediante cronoamperometría a un mismo electrodo de hidrogenasa de 

D. gigas inmovilizada de forma covalente sobre un electrodo de HOPG “edge”. Las medidas se realizaron 

a -0.2 V, bajo 1 atm. de H2 (salvo en un tramo indicado en la figura), 1500 rpm y 40-30 ºC. 

 

Este resultado muestra una gran estabilidad de este tipo de electrodos, lo que 

constituye un primer paso de cara al diseño de pilas de combustible enzimáticas, 

basadas en la hidrogenasa. Comparando con el resultado obtenido con electrodos de oro 

modificados con 4-ATP, este tipo de electrodos mostraron una estabilidad muy superior, 

ya que tras cinco días apenas se había perdido nada de corriente, mientras que en el 

electrodo de Au, al tercer día tan solo se conservaba un 25% de la corriente catalítica 

inicial. Por tanto, la enzima si que es estable en estas condiciones, lo que no era estable 

en los electrodos de oro, era la monocapa atoensamblada de tioles. 
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 4.3. Efecto del O2 sobre la hidrogenasa de D. gigas 

 4.3.1. Observaciones electroquímicas 

 Al estudiar la hidrogenasa de D. gigas es fundamental trabajar en todo momento 

en condiciones estrictamente anaeróbicas si se quiere poder medir actividad catalítica 

por parte de la hidrogenasa. La razón principal es que el O2 oxida a la hidrogenasa 

conduciendo a la formación de una mezcla de los estados inactivos Ni-A y Ni-B [De 

Lacey, A. L. y cols., 2007]. Armstrong y cols. estudiaron electroquímicamente el efecto 

del O2 sobre distintos tipos de hidrogenasas [Vincent, K. A. y cols., 2005a], llegando a 

la conclusión que para la hidrogenasa de D. gigas, la inactivación era rápida y que 

conducía a una formación mayoritaria de Ni-B en condiciones ricas en electrones (H2 en 

la celda y potenciales bajos en el momento de la inyección del O2) o de Ni-A cuando la 

hidrogenasa no tenía suficientes electrones disponibles (potencial elevado del electrodo 

y ausencia de H2 en el medio). La reactivación era reversible, aunque muy lenta para el 

caso del Ni-A. No obstante, de la observación de los experimentos se intuía que una 

parte de las hidrogenasas inactivadas quedaba inactiva de forma permanente. Debido a 

que se trabajó con enzima adsorbida sobre el electrodo, la pérdida de enzima en el seno 

de la disolución no permitía determinar con precisión la cantidad de enzima dañada de 

forma permanente. 

 Mediante un electrodo con la hidrogenasa unida covalentemente, la estabilidad 

es muy superior y se elimina este problema. Para poder determinar las especies 

formadas como consecuencia de la exposición de la hidrogenasa al O2, se realizó un 

experimento de cronoamperometría, en el que se comenzaba a un potencial 

suficientemente negativo como para asegurar una completa reducción y por tanto 

activación de la enzima. Luego se aumentaba el potencial del electrodo al mismo valor 

que se empleará al final del experimento para reactivar la enzima, por tanto a un 
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potencial inferior al Eswitch, para tomar un valor inicial de la corriente catalítica de 

oxidación de H2. Seguidamente se pasó a eliminar el hidrógeno de la celda, haciendo 

pasar una corriente de N2, mientras se mantuvo a la hidrogenasa reducida con un 

potencial suficientemente negativo (el mismo que al principio). A continuación se 

aumentó el potencial redox a un valor determinado para inmediatamente después 

inyectar el tampón saturado con O2 (200 μL de tampón saturado en O2, en un volumen 

de 1,5 mL en la celda).  Tras eliminar el O2 de la celda con N2, se cambia de nuevo el 

gas a H2 y finalmente se disminuye el potencial al mismo valor que se había medido la 

corriente de oxidación catalítica de H2 al principio. Un esquema detallado de este 

proceso se puede ver en la figura 4.3.1. 
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Figura 4.3.1. Esquema del procedimiento general seguido para estudiar el efecto del O2 sobre la 

hidrogenasa de D. gigas por cronoamperometría. Los potenciales aplicados son por este orden, -559, -

159, -559, 341, -159 mV. El potencial al que se inyecta el O2 se varió entre experimentos. Las flechas 

superiores indican el gas que se hacía pasar por la celda en cada momento. 

 

 Al inyectar tampón saturado en O2, la corriente cae inmediatamente a 0, como 

consecuencia de la rápida inactivación (figura 4.3.2), independientemente del potencial 

al que se encuentre el electrodo en ese momento.  
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Figura 4.3.2. A la izquierda experimento de cronoamperometría en el que el O2 se inyectó a +341 mV, 

bajo una atmósfera de N2, a pH 6, 45ºC y 1500 rpm. En gris se indica un experimento control en el que se 

procede de igual forma, pero no se inyecta el O2. A la derecha comparación de la fase final de 

reactivación del electrodo mostrado a la izquierda (negro) y otro en el que se ha inyectado el O2 a +41 

mV y con H2 en la celda (rojo).  

 

Al observar la reactivación final del electrodo si que se observan diferencias 

significativas en función de las condiciones en el momento de inyectar el O2 (figura 

4.3.2 derecha). Al hacerlo en condiciones en que la hidrogenasa no tiene suficientes 

electrones (en este caso con el electrodo a 0.341 V y bajo N2), tan solo un 33 % de la 

actividad se recupera rápidamente (correspondiente a un 35 % de Ni-B formado durante 

la inactivación, teniendo en cuenta que en el experimento control sin inyectar O2 se 

recupera un 94 % de la corriente inicial al final del experimento) y tras una lenta 

reactivación se consigue recuperar un 72 % de la corriente inicial, lo que supone que 

durante la inactivación se había formado un 42 % de Ni-A. Sin embargo, si se repite el 

experimento inyectando el O2 a un potencial menos positivo (0.041 V) y sin eliminar el 

H2 de la celda, se observa que un 78 % se recupera rápidamente y tras la reactivación de 

la fase lenta se consigue recuperar un 90 %.Por lo tanto, en este último caso, se ha 

formado un 83 % de Ni-B, un 13 % de Ni-A y el daño irreversible queda reducido a un 
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4 %. Sin embargo en el primer caso hay un 23 % de la actividad de oxidación catalítica 

de H2 que no se recupera nunca por efecto del O2. 

 

4.3.2. Estudio por FTIR, EPR e intercambio isotópico 

Los espectros de FTIR de la hidrogenasa de D. gigas tal y como se aísla, 

mostraban frecuentemente, dependiendo de la preparación de hidrogenasa, un juego de 

bandas a 1936, 2060 y 2074 cm-1 que no variaban mas de 1-2 cm-1 al tratar de reducirlas 

en la celda espectroelectroquímica, ni bajo H2. Esta mínima variación sugería que se 

había reducido la agrupación sulfoférrica proximal, sin suponer ningún cambio en el 

centro activo de la hidrogenasa [DeLacey, A. L. y cols., 2002]. Estas bandas eran 

mucho mas frecuentes cuando la preparación de la hidrogenasa se realizaba 

aeróbicamente. También se había observado que al exponer una misma muestra al 

oxígeno después de haber estado reducida, la intensidad de estas bandas se 

incrementaba, de modo que parecía que se trataba del mismo fenómeno observado 

electroquímicamente. Así pues, se midió el espectro de FTIR de de distintas 

preparaciones de hidrogenasa de D. gigas para ver la proporción de especies inactivas 

presentes (principalmente Ni-A, con bandas a 1947, 2083 y 2093 cm-1 y lo que 

llamaremos a partir de ahora Ni-I con las ya mencionadas bandas a 1936, 2060 y 2074 

cm-1), y se midió la actividad de intercambio isotópico D2/H+ de cada muestra, después 

de ser activada bajo H2 durante 4 horas (figura 4.3.3).,  .Se observó que al aumentar el 

porcentaje de Ni-I en la muestra, la actividad de intercambio isotópico disminuye, por lo 

que se demuestra que esta especie corresponde con un estado en el que el centro activo 

esta bloqueado y no es capaz de enlazar H2. 

A partir de una preparación disponible de Ni-I puro (figura 4.3.3  derecha), se 

determinó que la muestra era EPR silenciosa y que no cambiaba al ponerla bajo H2. 
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Mientras que la muestra de Ni-A daba los valores típicos del parámetro g para esta 

forma (2,31, 2,23, 2,01), que al reducirse bajo H2 pasaba a dar la señal característica del 

Ni-C (2,19, 2,16, 2,01). 

2150 2100 2050 2000 1950 1900

192 μmoles (HD + H2)/min x mg

44 μmoles (HD + H2)/min x mg

46 μmoles (HD + H2)/min x mg

1936

19472060
2074

2083

1936

1947

2060
2074

2083
2093

2093

2093 1936

1947

2083

0.01 O. D.

A
bs

or
ba

nc
ia

Número de onda (cm-1)
2150 2100 2050 2000 1950 1900

Ni-I

2093 2083

1947

20602074

 

 

Número de onda/cm-1

0.002 O. D. 1936

Ni-A

2150 2100 2050 2000 1950 1900

192 μmoles (HD + H2)/min x mg

44 μmoles (HD + H2)/min x mg

46 μmoles (HD + H2)/min x mg

1936

19472060
2074

2083

1936

1947

2060
2074

2083
2093

2093

2093 1936

1947

2083

0.01 O. D.

A
bs

or
ba

nc
ia

Número de onda (cm-1)
2150 2100 2050 2000 1950 1900

Ni-I

2093 2083

1947

20602074

 

 

Número de onda/cm-1

0.002 O. D. 1936

Ni-A

 

Figura 4.3.3. A la izquierda, correlación entre porcentaje de Ni-I y actividad de intercambio D2/H+. En 

verde se indica la posición de las bandas correspondientes a la forma Ni-I. En rojo las bandas de Ni-A. En 

la figura de la derecha muestras disponibles de Ni-I puro y Ni-A puro. 

 

4.3.3. Estudio mediante XAS 

En colaboración con el grupo de Michael Haumann de la Freie Universität Berlin, 

se procedió a un estudio de esta forma inactiva mediante XAS (X-ray absorption 

spectroscopy).  

En la figura 4.3.4 se pueden ver los espectros de Ni EXAFS (Extended x-ray 

absorption fine structure) y XANES (x-ray absorption near edge structures) de la 

hidrogenasa de D. gigas en las formas Ni-A y Ni-I. Los espectros se realizaron con las 

mismas muestras ricas en Ni-A y Ni-I caracterizadas en la figura 4.3.3 (derecha) por 

FTIR. El espectro de EXAFS (k = 15,5) ha sido obtenido sustrayendo la pequeña señal 
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de Cu K-edge a ~9000 eV debida a contaminaciones menores de Cu del espectro de Ni 

(Gu W J. Inorg Biochem, 93, 41-52, 2003).  

 

 Figura 4.3.4. Espectros de Ni XAS para la hidrogenasa de D. gigas. (A) XANES, (B) transformadas de 

Fourier del espectro de EXAFS, (C) Datos del espacio k.  

 

La disminución en el máximo primario que se observa en el espectro de XANES 

para la forma Ni-C se puede atribuir a la pérdida de las especies de oxígeno presentes en 

el Ni-A, tal y como era de esperar. Pero de forma sorprendente el oxígeno parece 

también ausente para la forma Ni-I. Simulaciones del espectro EXAFS son compatibles 

con una estructura en la que el Ni se encuentra coordinado con cuatro azufres para los 3 

estados estudiados. No se detectó ninguna evidencia que sugiera la presencia de 

sulfenatos. En los estados Ni-C y Ni-I el vector Ni-O correspondiente al oxígeno puente 

del Ni-A no se encuentra presente. Además se detectó una distancia entre el Ni y el Fe 

superior para la forma Ni-I. 

4.3.4. Discusión de los resultados 

Los resultados electroquímicos dejan claro que al exponer la hidrogenasa a O2 se 

produce una rápida inactivación, y que dependiendo de las condiciones se forma un 

porcentaje mayor de Ni-A o de Ni-B, quedando una parte inactiva de forma permanente. 

Esta forma inactivada irreversiblemente corresponde al estado Ni-I  del centro activo 

detectado por FTIR.(figura 4.3.5).  
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Figura 4.3.5.  A la izquierda, esquema de la reactividad de la hidrogenasa activa con O2, bajo 

condiciones ricas y pobres en electrones y los productos obtenidos en cada caso. A la derecha esquema de 

la reactividad del centro activo para formar Ni-A y Ni-B 

 

Tal y como se había descrito  para A. vinosum, al inyectar el O2 en un ambiente de 

rico en electrones se forma principalmente Ni-B, ya que el oxígeno puede ser reducido 

por 4 electrones a H2O, formándose posteriormente un hidróxido puente en el centro 

activo. Sin embargo, si se mantiene el potencial suficientemente elevado y se elimina 

cualquier fuente de electrones del medio, como pueda ser el H2, el O2 no puede ser 

reducido completamente a H2O sino a H2O2, formándose a continuación un 

hidroperóxido puente correspondiente al estado Ni-A [Lamle, S. E. y cols., 2005] 

[Lamle, S. E. y cols., 2004a] [Vincent, K. A. y cols., 2005b]. Los últimos resultados de 

rayos X para las estructuras de las formas inactivas de la hidrogenasa de D. gigas 

confirman esta interpretación de los resultados electroquímicos. [Volbeda, A. y cols., 

2005c]. Un peróxido es un oxidante bastante potente y constituye una amenaza en el 

centro activo, de forma que es razonable un posible daño a las cisteínas que unen el 

centro activo a la proteína, oxidándolas a sulfóxidos o a sulfenatos (S=O o S-OH). La 

presencia de estas cisteínas oxidadas ha sido también detectada por rayos Xde 

hdrogenasas oxidadas [Ogata, H. y cols., 2002] [Volbeda, A. y cols., 2005a].  

El estado Ni-I, aunque se había  intuido en anteriores trabajos [Fontecilla-Camps, 

Juan C. y cols., 2007] [Lubitz, Wolfgang y cols., 2007] [Vincent, Kylie A. y cols., 

2007], todavía no ha sido descrito con claridad en la literatura. Sin amargo, se sabía que 
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las hidrogenasas purificadas anaeróbicamente tenían una mayor actividad que las que se 

purificaban al aire [Volbeda, A. y cols., 2005b]. Estas observaciones se correlacionan 

muy bien con los resultados de FTIR de la presente tesis, donde se ha podido comprobar 

que una mayor proporción de Ni-I corresponde con una menor actividad de intercambio 

isotópico. Además, la intensidad de las bandas asociadas a este estado se incrementaba 

al exponer muestras de enzima activa a O2. La irreversibilidad de este estado inactivo 

quedaba latente en experimentos de espectroelectroquímica, donde se veía que la 

posición de las bandas no variaba con el potencial aplicado más allá de 1 o 2 cm-1, y que 

el Ni-I no podía ser reducido. Esta mínima variación en el número de onda, suele ser 

consecuencia de la reducción de la agrupación sulfoférrica proximal. Por tanto esto 

descarta que la especie Ni-I corresponda a una hidrogenasa en la que el O2 haya dañado 

a este cluster proximal para formar una agrupación [Fe4S3O3], tal y como se ha descrito 

para la hidrogenasa de D. desulfuricans ATCC 27774 [Matias, P. M. y cols., 2001]. 

Los experimentos electroquímicos realizados con D. gigas, indican que la 

formación de este estado inactivo irreversiblemente se ve favorecida cuando se expone a 

la enzima en un ambiente pobre en electrones, al igual que sucede con la formación del 

Ni-A. Esto podría indicar que esta forma Ni-I es un producto del ataque del ión 

peróxido a alguna de las cisteínas. Sin embargo, los resultados de EXAFS indican que 

el Ni se encuentra coordinado a las cisteínas a través de cuatro azufres. Si alguna de las 

cisteínas se hubiese oxidado a sulfenato, sería previsible que se coordinase al centro 

activo a través del O y no del S, tal y como se ha simulado mediante cálculos DFT, que 

arrojan una menor energía al sulfenato coordinado por el oxígeno al Ni [Pardo, 

Alejandro y cols., 2007] [Soderhjelm, P. y cols., 2006]. Este tipo de coordinación 

también ha sido descrito en otras hidrogenasas en estado oxidado, en concreto para la 

hidrogenasa soluble de Ralstonia eutropha [Burgdorf, T. y cols., 2005]. 
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Otro aspecto sorprendente de los resultados de XANES, es la disminución del 

borde de absorción del máximo primario, que para el caso del Ni-I es incluso más 

marcado que para Ni-C. Esto suele ser indicativo de la pérdida del enlace Ni-O, hecho 

que se ve confirmado al observar los vectores en la transformada de Fourier del espectro 

de EXAFS, donde la señal correspondiente al Ni-O ha desaparecido, tanto para el Ni-C, 

como era de esperar, como para el Ni-I, descartando la presencia de átomos de oxígeno 

en la primera esfera de coordinación del Ni. Sin embargo, la distancia entre el Ni y el Fe 

es mayor para el Ni-I en comparación con el Ni-A. Esto resulta sorprendente ya que 

habitualmente la pérdida de un ligando puente conduce a la disminución de esta 

distancia Ni-Fe [Davidson, G. y cols., 2000].  

Finalmente, los resultados mostraron que Ni-I se trataba de una especie EPR 

silenciosa, que por tanto contenía NiII (d8). Esto elimina una herramienta mas para poder 

averiguar información estructural sobre esta especie Ni-I. 

Por tanto, con los datos disponibles en este momento, no se puede caracterizar 

estructuralmente el Ni-I, tan solo se puede concluir que: 

-Se forma principalmente al exponer a la enzima a O2 en ambientes pobres en 

electrones. 

-Es EPR silenciosa. 

-El Ni tiene 4 azufres en su primera esfera de coordinación, sin detectarse ningún 

oxígeno. 

-La distancia Ni-Fe es mayor que para el caso del Ni-A. 

-El espectro de FTIR de esta forma muestra una ν(CO) a 1936 cm-1 y dos ν(CN) a 

2060 y 2074 cm-1. Cuanta mayor es la proporción de estas bandas en la muestra, menos 

activa será. 
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-El Ni-I no es capaz de dar intercambio isotópico D2/H+, por tanto tiene el centro 

activo bloqueado. 
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 4.4. Electrodos de nanotubos de Carbono 

 4.4.1. Crecimiento y caracterización de los nanotubos de carbono sobre 

electrodos 

 4.4.1.1. Análisis por SEM y TEM del crecimiento de los nanotubos 

 Se probaron distintos materiales para su uso como soporte de los nanotubos de 

carbono. En trabajos anteriores del grupo de la Prof. Inmaculada Rodríguez del Instituto 

de Catálisis este procedimiento de crecimiento de MWCNT’s se había aplicado sobre 

superficies silíceas [Sampedro-Tejedor, P. y cols., 2007], pero para el uso de los 

MWCNT’s en electrodos, el soporte debía ser una superficie metálica. Se ensayaron los 

distintos materiales disponibles como bases para microchips, ya que se quería realizar 

un electrodo miniaturizado. Los materiales empleados fueron Pt, Ti, Au, Ti/Au, Ti/Ni y 

Ti/Ni/Au. Después de crecer los nanotubos en las mismas condiciones para cada caso, 

se analizaron las superficies resultantes por microscopía electrónica de barrido (SEM). 

Au Au

PtPt

Au AuAu Au

PtPt

 

Figura 4.4.1. Imágenes de SEM de electrodos de Pt y Au donde se ha tratado de crecer los MWCNT’s 

 

 Como se puede ver en la figura 4.4.1 sobre superficies de Pt apenas crecieron 

los nanotubos de carbono, dando recubrimientos bajos y poco homogéneos. Sobre Au 
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los resultados fueron mejores, obteniéndose bosques bastante tupidos de unos 50 μm de 

largo. 

Ti

Ni

Ti

Ni

Ti

Ni

Ti

Ni

 

Figura 4.4.2. Imágenes de SEM de electrodos de Ti y Ni sobre los que se trató de crecer los MWCNT’s 

 

 En el caso de emplear Ti o Ni solos, los resultados fueron bastante deficientes, 

creciendo los nanotubos de forma muy dispersa formando una fina y desordenada capa 

sobre el metal. 

Ti/Au Ti/Au

Ti/Ni Ti/Ni

Ti/Au Ti/Au

Ti/Ni Ti/Ni

 

Figura 4.4.3. Imágenes de SEM de electrodos de Ti/Au y Ti/Ni sobre los que se trató de crecer los 

MWCNT’s 
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 Al tratar de crecer los nanotubos sobre una superficie de Ti sobre la que se había 

depositado una capa de Au, no se consiguió apenas crecimiento de los nanotubos. Sobre 

una superficie de Ni sobre Ti, si que crecieron, pero de forma desordenada, formando 

islas de escasa longitud (en torno a 15-30 μm). 

A BA B

 

Figura 4.4.4. A) Imágenes de SEM de electrodos de Ti/Ni/Au sobre los que se han crecido MWCNT’s. 

B) Imagen de TEM de los nanotubos de carbono sintetizados. 

 

 La configuración que dio mejores resultados, fue aquella en que se depositaba 

sobre una oblea de silicio una capa de Ti de 20 nm, seguida de otra capa de Ni de 20 nm 

y una última capa de 150 nm de Au. En ese caso, tal y como se puede ver en la figura 

4.4.4.A. los nanotubos crecían de forma vertical y ordenada formando una especie de 

bosques bastante densos de unos 50 μm de largo. La caracterización por TEM de 

nanotubos rascados de la superficie modificada mostró que los nanotubos eran 

multipared  y de un diámetro que variaba entre los 15-25 nm para el diámetro externo de 

los nanotubos y 5-12 nm para el diámetro interno (figura 4.4.4.B,). 



4. Resultados y discusión 

 - 156 -

 Estos resultados indican un incremento del área real del electrodo de unas 1000-

1500 veces respecto el área geométrica proyectada del electrodo. 

 4.4.1.2. Análisis por espectroscopia Auger de los chips 

 Para poder determinar porque los nanotubos crecían de forma más ordenada y en 

mayor cantidad sobre los electrodos con una estructura Ti/Ni/Au, se realizaron análisis 

de espectroscopia Auger de las superficies de los chips. Las medidas y la preparación de 

las muestras, se realizaron en el Centro Nacional de Microelectrónica de Barcelona, en 

el grupo de F. Javier Muñoz. 

 

Figura 4.4.5. Espectros Auger de distintos chips empleados para el crecimiento de los nanotubos de 

carbono y comparación con los de materiales de referencia de Au y Pt. Las muestras 1 y 2 son los chips 

de Pt y Ti/Ni/Au respectivamente sin ningún tratamiento. En la parte inferior de la figura vemos los 

mismos chips, pero después de exponerlos a 700ºC durante media hora. 
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 De la figura 4.4.5 se deduce que los chips empleados tenían superficies limpias 

y puras de Au o Pt en la parte superior, ya que los espectros antes de su tratamiento son 

prácticamente idénticos a los de los materiales de referencia.  

 Después de exponer los chips a temperaturas de 700 ºC durante 30 minutos, para 

reproducir las condiciones que sufren los chips durante el crecimiento de los nanotubos 

de carbono, se observó que la superficie expuesta ya no daba un espectro 

correspondiente al oro, si no al níquel. La cara A de la muestra 4, corresponde a la 

superficie metalizada del chip y se detecta señal de Ni y de O, pero no de Au. La cara B 

es la otra cara de la oblea y se detectan los picos correspondientes a N, O y Si, que está 

en consonancia con el material base de la oblea, óxido de silicio. Por tanto, la fina capa 

de oro de 150 nm que recubre el chip, no debe resistir al proceso de calentamiento a 700 

ºC, evaporándose y dejando una superficie de níquel que favorece el crecimiento de 

nanotubos de carbono. Sin embargo, al tratar de crecer los nanotubos sobre chips de 

Ti/Ni, los resultados no fueron satisfactorios, obteniéndose unos bosques irregulares. 

Por tanto la capa de Au es fundamental para el correcto crecimiento de los nanutubos. 

Una razón podría ser que al iniciarse su evaporación, genere defectos o puntos que 

actúen como iniciadores para el crecimiento de los nanotubos. 

 En el caso del chip recubierto de Pt (muestra 5), no se aprecian diferencias 

sustanciales con el espectro recogido antes de someterlo a 700 ºC. 

 4.4.1.3. Medida del área electroactiva del electrodo resultante por 

cronocoloumetría de ferrocenometanol 

 Se realizaron medidas del área electroactiva por cronocoulometría (CC) de 

ferroceno metanol para 9 electrodos distintos. La técnica de la CC es muy práctica  para 

el cálculo de áreas electroactivas, tal y como se ha indicado en el apartado de materiales 

y métodos.  
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Figura 4.4.6. Respuesta cronocoloumétrica de un electrodo de nanotubos de carbono con un área 

geométrica de 6 mm2 a una disolución de ferroceno metanol 0.25 mM en tampón fosfato pH 7, 10 mM y 

KCl 0.1 M. El potencial se varió de 0 a 400 mV con una anchura de pulso de 250 ms.  

 

 A partir de varias medidas como las de la figura 4.4.6. se pudo determinar un 

valor del área electroactiva del electrodo de 3.0 ± 0.2 cm2 (n=9, α=0.05), lo que en 

comparación con el área geométrica (0.06 cm2) nos indica un incremento de 50 veces. 

Tal y como se ha comentado anteriormente, de las imágenes de TEM se puedo extraer 

que el área total de los nanotubos debería ser unas 1000-1500 veces superior al área 

geométrica de los mismos. Esto supone que tan solo un 2-3% del área de los nanotubos 

resulta electroactiva. Es un resultado esperado, ya que las paredes de los nanotubos de 

carbono son estructuralmente comparables a carbono pirolítico altamente ordenado 

(HOPG) y de plano basal. Este tipo de superficies son son poco electroactivas, y por 

tanto solo los extremos de los nanotubos y en los defectos superficiales de los mismos, 

donde la estructura es mucho mas similar a la de un HOPG de plano “edge”, son las 

zonas realmente electroactivas [Banks, C. E. y cols., 2005]. 
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 4.4.2. Modificación con sales de diazonio 

 Los electrodos de nanotubos de carbono se modificaron de igual modo que los 

planos de HOPG con la sal de diazonio de 4-nitrobenceno a una concentración de 1.8 

mM. El voltamperograma cíclico obtenido se puede ver en la figura 4.4.7. Al tener 

tanta área, los electrodos dan una corriente capacitiva bastante elevada, con lo que la 

resolución de los picos disminuye. No obstante se puede distinguir un pico de reducción 

a 553 mV (vs Ag/AgCl) que desaparece a partir del segundo ciclo ciclo. El potencial al 

que aparece es mas positivo que para los electrodos de HOPG “edge” (440 mV). Esto 

indica que los carbonos electroactivos de los nanotubos son más reactivos que los de los 

electrodos planos de HOPG para la reducción de la sal de diazonio. 
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Figura 4.4.7. Voltamperometría cíclica de la reducción de la sal de diazonio sobre los nanotubos de 

carbono. La velocidad de barrido es de 200 mV/s y la concentración de la sal de 1.8 mM. 

 

 A continuación se redujeron los grupos nitrobenceno inmovilizados en el 

electrodo para obtener grupos amino en la superficie de los nanotubos, del mismo modo 

que se hizo anteriormente sobre HOPG. (Figura 4.4.8).  
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Figura 4.4.8.  Voltamperometría cíclica de la reducción de los grupos Ar-NO2 a Ar-NH2. La medida se 

realizó a 200 mV/s en una disolución de H2O/EtOH 9:1 con KCl 0.1M como electrolito soporte. El primer 

ciclo corresponde a la línea punteada y el segundo a la línea continua. 

 

 El primer pico de reducción, corresponde a la reducción de nitro a amino, tal y 

como se ha explicado anteriormente. De la integración de dicho pico en 7 electrodos de 

nanotubos de carbono distintos se obtuvo una carga media por unidad de área 

proyectada del electrodo de 0.130 ± 0.02 C/cm2. Este valor es 43 veces superior al 

obtenido al modificar mediante el mismo método electrodos de HOPG “edge”. Este 

valor está en consonancia con el obtenido al medir el área electroactiva por CC que 

indicaba un valor 50 veces superior al área geométrica. Además este valor nos indica 

que prácticamente la totalidad del área electroactiva se ha conseguido modificar con las 

sales de diazonio. 

 4.4.3. Electrodos de nanotubos con hidrogenasa 

 Se inmovilizó hidrogenasa de D. Gigas sobre electrodos de nanotubos de  

carbono y se estudió el comportamiento del electrodo en función del tipo de 

inmovilización practicada. En la Figura 4.4.9 podemos ver los voltamperogramas 

cíclicos  resultantes para cada tipo de electrodo. Para el caso en que no se añadió 
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hidrogenasa, o en el que se adsorbió sobre electrodos modificados con sales de 

diazonio, pero sin añadir EDC ni NHS, no se obtuvo ninguna corriente catalítica, ni 

directa, ni mediada. Esto prueba que las moléculas de Fe que quedan atrapadas en los 

nanotubos durante la formación de los mismos (quedando una masa final de Fe de 

alrededor del 5% del peso total de los nanotubos), no son responsables de las corrientes 

catalíticas obtenidas. 

 

Figura 4.4.9. Voltamperogramas cíclicos para la oxidación catalítica de hidrógeno de electrodos de 

nanotubos de carbono modificados con hidrogenasa de D. Gigas mediante enlaces covalentes (negro), 

adsorbida directamente sobre los nanotubos de carbono (rojo), o mediante interacciones electrostáticas 

con los nanotubos modificados con sal de diazonio (azul). La línea azul también es equivalente a un 

control sin hidrogenasa de los nanotubos de carbono. En la figura de la derecha se han normalizado las 

dos curvas con corriente catalítica  de la figura de la izquierda para poder ver el diferente comportamiento 

en función del método de inmovilización de la hidrogenasa empleado. Las condiciones de medida son 20 

mV/s, en tampón fosfato pH 8, 0.1M, 40ºC y una velocidad de rotación del electrodo de 2500 rpm. 

 

 La hidrogenasa adsorbida directamente sobre electrodos de carbono, depositando 

una gota de hidrogenasa a la misma concentración y pH que en el caso de la unión 

covalente y durante el mismo tiempo, dio transferencia electrónica directa con el 

electrodo. Este resultado está de acuerdo  con otros trabajos publicados en los que se 

adsorbe hidrogenasa sobre electrodos de carbono y se obtiene transferencia electrónica 

directa [Vincent, Kylie A. y cols., 2007]. No obstante, la corriente medida es menor, 

debido posiblemente, a que las cargas positivas del electrodo durante la inmovilización 
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favorecen la correcta orientación de la enzima de modo que una fracción mayor de la 

hidrogenasa inmovilizada puede dar transferencia electrónica directa. Además, si nos 

fijamos en la figura 4.4.9, derecha, vemos que el electrodo con la hidrogenasa unida 

covalentemente proporciona una corriente catalítica mayor a menos sobrepotencial 

(unos 40 mV más positiva para la hidrogenasa adsorbida directamente sobre los 

nanotubos). El proceso redox que se puede distinguir a +180 mV en el caso del 

electrodo modificado covalentemente, corresponde a las hidroxilaminas de la 

monocapa, tal y como se ha explicado en apartados anteriores. 

 La forma del voltamperograma cíclico se asemeja bastante a una sigmoide, que 

sería el caso ideal para una enzima con una unión con el electrodo completamente 

homogénea con el electrodo y en el caso de que el transporte de electrones entre el 

electrodo y la enzima no sea la etapa limitante. Pero también podría implicar una 

limitación difusional de sustrato (H2) hacia el electrodo. Para poder establecer una 

justificación, se realizaron medidas a distintas velocidades de rotación del electrodo. Si 

no hubiese limitación difusional de H2, a partir de una determinada velocidad de 

rotación del electrodo la corriente máxima no debería de aumentar al incrementar la 

velocidad de rotación. 
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Figura 4.4.10. Izquierda, voltamperometrías cíclicas de la oxidación catalítica de H2 sobre un electrodo 

de nanotubos de carbono con hidrogenasa unida covalentemente, registradas a distintas velocidades de 

rotación del electrodo. Medidas tomadas en tampón fosfato 0.1 M a pH 7, 1 bar de H2, velocidad de 

barrido de 20 mV/s y 40ºC. Las velocidades de rotación son 0 rpm (linea negra), 500 rpm (azul), 1500 

rpm (magenta) y 2500 rpm (rojo). A la derecha tenemos la representación de Koutecky-Levich, con las 

densidades de corriente tomadas a -60 mV. 

 

 Como se puede ver en la figura 4.4.10, la corriente aumenta en todo momento 

con la velocidad de rotación del electrodo, dejando de manifiesto una clara limitación 

por transporte de materia hacia el electrodo. Además, al incrementar la velocidad de 

rotación, el plateau de la sigmoide, gana más pendiente, aumentando más la corriente 

con el sobrepotencial. Esto es indicativo de que la constante de velocidad de 

transferencia electrónica entre el electrodo y la enzima comienza a ser limitante a 

elevadas velocidades de rotación (al disminuir la limitación por transferencia de 

sustrato). Se hizo una representación de Koutecky-Levich para poder determinar la 

corriente límite del electrodo tomando las densidades de corriente a -60 mV como 

corrientes cuasi-límite y se ajustó a la ecuación de Koutecky-Levich. Esta ecuación 

relaciona de forma inversa las corrientes límite con la raíz cuadrada de la velocidad de 

rotación tal y como podemos ver continuación: 
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 Donde C representa la concentración de H2, n se refiere al número de electrones 

transferidos por molécula de H2, F es la constante de Faraday, Γ es el recubrimiento 

superficial de enzima electroactiva, A es el área del electrodo, D es el coeficiente de 

difusión del H2, v es la viscosidad del agua y ω el la velocidad de rotación del electrodo. 

KM es la constante de Michaelis-Menten y kcat la constante de velocidad catalítica de la 

enzima. El punto de corte de la recta obtenida con el eje y corresponde a la corriente 

límite a una velocidad de rotación infinita. En este caso supuesto, el transporte de masa 

a la superficie plana del electrodo ya no sería limitante [Pershad, H. R. y cols., 1999a] . 

Así se pudo determinar una corriente límite de 4.1 mA/cm2 a -60 mV (vs NHE).  

 Se puede comparar este valor con el obtenido anteriormente para electrodos 

planos de carbono pirolítico de 0.125 mA/cm2 (Figura 4.2.18). Ambos valores han de 

ser proporcionales al número de recambio (kcat) de la enzima inmovilizada y al 

recubrimiento de la hidrogenasa sobre el electrodo. Dado que en ambos casos el número 

de recambio se supone el mismo, ya que la hidrogenasa se ha inmovilizado usando el 

mismo método y la etapa limitante ha de ser la misma, se puede concluir que el 

recubrimiento de enzima sobre el electrodo de nanotubos de carbono debe de ser unas 

33 veces superior que el obtenido con electrodos planos. Este número está en el mismo 

orden de magnitud que en el incremento obtenido para los electrodos de nanotubos de 

carbono con respecto a los electrodos planos al comparar el pico de reducción de los 

grupos nitro de la monocapa. Por tanto la mayor parte de la superficie modificada de los 

nanotubos ha de ser accesible para la inmovilización covalente de la hidrogenasa.  

 Cabe destacar que las densidades de corriente de oxidación obtenidas con este 

tipo de electrodos resultaron tan elevadas como los mejores resultados reportados por 
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otros laboratorios que trabajan con enzima adsorbida sobre electrodos de carbono, que  

además prácticamente igualaban el comportamiento de electrodos que empleaban 

platino como catalizador [Karyakin, A. A. y cols., 2005] [Jones, A. K. y cols., 2002a]. 

 La corriente de reducción que se observa a potenciales menores de -460 mV en 

las voltamperometrías cíclicas, corresponde a la reducción catalítica por parte de la 

hidrogenasa de los protones a hidrógeno. La producción de H2 por parte de la 

hidrogenasa se ve inhibida por la presencia del propio hidrógeno en la celda [Leger, C. 

y cols., 2004]. Así, al sustituir el H2 por N2, la corriente de reducción se duplica y la de 

oxidación desaparece casi por completo (Figura 4.4.11). 
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Figura 4.4.11. Voltamperograma cíclicos de un elelctrodo de nanotubos de carbono modificado 

covalentemente con nanotubos de carbono bajo 1 atm de H2 (línea negra) o 1 atm de N2 (línea roja). 

Medidas realizadas en tampón fosfato pH 7.0, 40ºC, 20 mV/s y rotando el electrodo a 2500 rpm. 

 

 Sin embargo la inhibición por H2, es bastante menor que en otros electrodos de 

hidrogenasa reportados en la literatura [Leger, C. y cols., 2004] [De Lacey, A. L. y 

cols., 2000c]. Si la comparamos con los electrodos de HOPG “edge” mostrados 

anteriormente y que han sido modificados del mismo modo, también se ve que la 
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inhibición es menor en el caso de los electrodos de nanotubos de carbono. Una posible 

explicación a este fenómeno, sería que la concentración de H2 en el interior de los 

bosques de nanotubos es muy baja, como consecuencia de una insuficiente difusión del 

H2 a través del bosque de nanotubos. Las hidrogenasas tienen una actividad muy 

elevada y es muy probable que las enzimas que se encuentren en la parte exterior de los 

nanotubos consuman el H2 más rápido de lo que éste penetra en los bosques de 

nanotubos. Del mismo modo, esto sirve para explicar porqué el potencial de corriente 

catalítica neta cero es mas negativo para los electrodos modificados con nanotubos de 

carbono que para los electrodos planos (HOPG “edge” o Au). El potencial de las 

agrupaciones FeS de la hidrogenasa, que es el punto de intercambio de electrones con el 

electrodo, se hace más negativo cuanto mayor es el pH de la disolución. Al no llegar el 

H2 al interior de los bosques de nanotubos de carbono, estas hidrogenasas tienen la 

capacidad de poder reducir los protones a H2, debido a que no se encuentran inhibidas y 

como consecuencia de la eliminación de los protones por reducción, se producirá un 

aumento local en el interior de los nanotubos de carbono del pH, lo que explica que, 

para un mismo pH, el potencial de corriente catalítica neta cero sea inferior que para los 

electrodos planos. Los electrodos demostraron una gran estabilidad operativa al medir 

mediante cronoamperometría la corriente de oxidación de H2 (Figura 4.4.12).  Para los 

electrodos en los que la enzima se había adsorbido directamente sobre la superficie de 

los nanotubos de carbono, las corrientes no solo duraron menos tiempo, si no que 

además fueron menores. Tras una semana de medida, no se registraba corriente alguna. 

Sin embargo para los electrodos con la enzima unida covalentemente, tras una pérdida 

inicial, debida posiblemente a la desorción de la parte de la hidrogenasa que no ha 

reaccionado con la monocapa para formar enlaces covalentes, el resto de la corriente 

catalítica se mantuvo prácticamente inalterada durante un mes de medida. Esto 
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constituye un resultado remarcable y muestra uno de los primeros ejemplos de gran 

estabilidad de la hidrogenasa sobre un electrodo operando de forma continua.  La 

estabilidad obtenida es superior incluso a la que tiene la hidrogenasa de D. gigas en 

disolución midiendo en las mismas condiciones. Este efecto de aumento de la 

estabilidad operacional por formación de enlaces covalentes con una superficie 

funcionalizada ha sido descrito para otras enzimas [Lopez-Gallego, F. y cols., 2007] 

[Montes, Tamara y cols., 2006] [Lopez-Gallego, F. y cols., 2005]. 
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Figura 4.4.12. Cronoamperograma de la oxidación de H2 a -279 mV (vs SHE) de un electrodo de 

MWCNT con hidrogenasa unida covalentemente (negro) y directamente adsorbida sobre el electrodo de 

nanotubos (rojo). Se midió en tampón fosfato a pH7 0.1M, 40ºC, velocidad de rotación del electrodo 

2500 rpm y borboteando la disolución de la celda con 1 atm de H2. 

 

 4.3.3.4. Aplicación del electrodo de nanotubos de carbono con hidrogenasa a un 

biosensor de H2 

 Dadas las características especiales (estabilidad y elevadas densidades de 

corriente catalítica) de este tipo de electrodos, se investigó su posible aplicación como 
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biosensor de H2. Para ello, se estudió la respuesta del electrodo por cronoamperometría 

a -280 mV (vs NHE) y a una velocidad de rotación del electrodo de 2500 rpm, a 

distintas concentraciones de H2 en disolución. Se añadieron a una disolución de tampón 

fosfato pH 7, 0.1 M y en atmósfera de N2, distintos volúmenes de disolución del mismo 

tampón fosfato saturado de H2. El electrodo demostró una rápida respuesta a las 

adiciones de disolución saturada de H2. La corriente de oxidación aumentaba 

notablemente y de forma bastante reproducible a cada adición (Figura 4.4.13). En el 

panel de la derecha de la misma figura se puede ver una representación de los valores de 

densidad de corriente obtenida frente a la concentración de H2 para un intervalo de 

concentraciones entre 1.33 y 10.74 μM. La presencia de puntos anómalos conduciría a 

una incorrecta interpretación de los resultados, alterando la sensibilidad del método. 

Para evitar este problema  se aplicó una regresión LMS (Least Median Squares) para 

detectar puntos anómalos [Rousseeuw, P. J. y cols., 1989].  Una vez eliminados estos 

puntos anómalos, se realizó una nueva regresión basada en criterios OLS (least-squares) 

para obtener con una precisión óptima un valor de la pendiente y del punto de corte. 

Con estas regresiones se calculó el límite de detección empleando el programa 

DETARCHI [Sarabia, L. y cols., 1994]. Este programa permite calcular límites de 

detección con valores determinados de probabilidad de falsos positivos (α) y falsos 

negativos (β). Así se calculó un valor del límite de detección de 0.90±0.06 μM, con 

α=β=0.05.  
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Figura 4.4.13. Izquierda, cronoamperograma registrado a -280 mV, 40ºC y velocidad de rotación del 

electrodo de 2500 rpm en tampón fosfato 0.1 M a pH 7.0 bajo una atmósfera de N2. Las adiciones de 

tampón saturado de H2 (0.8 μM)  corresponden a 5, 10, 15, 20, 25, 30, 35, 40, 45 y 50 μL y por triplicado. 

A la derecha representación de los puntos experimentales y regresiones lineales de las tres curvas de 

calibrado de H2. 

 

 4.4.4. Estudio de AFM de nanotubos de carbono con hidrogenasa unida 

covalentemente 

 Se estudiaron los nanotubos de carbono modificados con hidrogenasa empleados 

en los electrodos mediante espectroscopia de fuerza atómica (AFM) en agua y 

empleando el modo dinámico. Para tomar las imágenes, se rascó la superficie de los 

electrodos modificados con nanotubos en presencia de agua con un 0.1% de un 

surfactante (Triton) para solubilizar los nanotubos. Una gota de esta suspensión se 

depositó en una superficie recién generada de HOPG plano basal. Al preparar estas 

suspensiones, se pudo observar que los nanotubos modificados con la hidrogenasa eran 

mucho más fáciles de suspender en agua que los no modificados. Es lógico pensar que 

los nanotubos modificados sean mas hidrofílicos como consecuencia de los grupos 

amino que recubren el electrodo y de la propia hidrogenasa, que también es soluble en 

agua. 
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 Se compararon los resultados de varios nanotubos sin modificar con nanotubos 

modificados  con la sal de diazonio y la hidrogenasa unida covalentemente. En ambos 

casos la punta del AFM se barrió longitudinalmente y transversalmente sobre los 

nanotubos (imágenes A y C de la figura 4.4.14). Tal y como se puede ver en las 

imágenes B y D, y en la gráfica F de la figura 4.4.14, el perfil resultante de los 

nanotubos sin modificar era prácticamente plano, mientras que los nanotubos 

modificados con la sal de diazonio y la hidrogenasa daban perfiles mucho mas rugosos. 

La diferencia en altura entre los nanotubos modificados con hidrogenasa y los no 

modificados  (gráfica E de la figura 4.4.14) correspondería a una monocapa de proteína 

de unos 5 nm, que está en consonancia con lo que predice la estructura tridimensional 

de la hidrogenasa de Desulfovibrio gigas[Volbeda y cols. 1995].   

DD

 

Figura 4.4.14. Caracterización por AFM de la altura y rugosidad de un nanotubo de carbono modificado 

covalentemente con hidrogenasa de D. Gigas (imágenes A y B, y línea sólida en E y F) y un nanotubo de 

carbono de control sin modificar (imágenes C y D y línea punteada en E y F) depositados sobre HOPG de 

plano basal. El escalón que se puede ver en las imágenes A y B, corresponde a dos terrazas de HOPG 

distintas. 
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 Sin embargo, no se pudo determinar con detalle la distancia entre dos 

hidrógenasas contiguas, ni la densidad de proteína en el nanotubo, debido a las 

limitaciones impuestas por el radio de la punta del AFM, y tan solo se pudo concluir 

que en los nanotubos analizados hay una molécula de hidrogenasa al menos cada 20 nm 

(gráfica F de la figura 4.4.14). Se trató de analizar nanotubos de mayor diámetro, pero 

su forma irregular y su rugosidad impedían poder distinguir entre moléculas 

individuales de hidrogenasa en la superficie. Por tanto, es conveniente mencionar que 

los nanotubos que pudieron ser analizados, fueron aquellos de menor tamaño y que 

habían sido modificados con la hidrogenasa de forma más intensiva. Esto implica que 

no se pueden extrapolar estos resultados a los nanotubos más gruesos, en los que se 

desconoce la distribución de las hidrogenasas en la superficie del mismo. 
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 4.5. Estudio de mutantes de la hidrogenasa sensora de H2 de Ni-

Fe de Ralstonia eutropha 

 Para estudiar el mecanismo catalítico de la hidrogenasas sensoras de H2 y poder 

compararlo con el de las hidrogenasas estándar de NiFe se realizó una caracterización 

estructural (espectroscopías FTIR y EPR) y funcional (actividades de oxidación de H2, 

intercambio isotópico H+/D+ y de conversión orto/para H2) de una serie de mutantes de 

la hidrogenasa sensora de Ralstonia eutropha (RH). Los mutantes fueron preparados 

por el grupo de la Prof. B. Friedrich de la Universidad Humboldt de Berlín mediante 

mutagénesis dirigida. Las mutaciones se realizaron sobre 4 de los 6 aminoácidos 

conservados próximos al centro activo de las hidrogenasas de Ni-Fe, que se han 

marcado como motivo L0, para evaluar su influencia en la estructura del centro activo y 

en las propiedades catalíticas de las hidrogenasas de Ni-Fe. Este motivo (RIEGH) se ve 

alterado en el caso de las hidrogenasas sensoras respecto  a las estándar, en el que 

cambian dos aminoácidos (RVEGD) en las primeras.  

 Se mutaron los dos residuos conservados exclusivamente en las proteínas 

sensoras de H2, Val12 y Asp15, sustituyéndolos por Ala/Ile y por His/Leu 

respectivamente. El Glu13 también se sustituyó en otros dos mutantes, 

intercambiándolo por Gln/Leu. (Figura 4.5.1) 
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Figura 4.5.1. En la parte superior, localización del motivo L0, objeto de las mutaciones de este estudio, 

localizado en la subunidad grande HoxC de la hidrogenasa sensora de Ralstonia eutropha. Se muestra el 

alineamiento de la región N-terminal de las subunidades catalíticas de las hidrogenasas de Ni-Fe de R.e. 

Ralstonia eutropha; A.h. Alcaligenes hydrogenophilius; R.c. Rhodobacter capsulatus; B.j. 

Bradyrhizobium japonicum; D.g. Desulfovibrio gigas. Las 4 primeras hidrogenasas son de tipo sensor de 

H2 y las otras cuatro representan hidrogenasas relacionadas con procesos energéticos del organismo. En la 

parte inferior, representación esquemática de la zona afectada por las mutaciones. La estructura cristalina 

empleada ha sido la de D. Gigas (código PDB 2frv), dado que se desconoce la de R. eutropha. El 

esqueleto de la subunidad grande se ha dibujado en gris oscuro y la subunidad pequeña en gris claro. La 

cadena de aminoácidos del motivo L0 se ha marcado con una representación de sticks y alternando los 

colores amarillo y negro. El centro activo de Ni-Fe y los dos “cluster” FeS más próximos se han 

representado como esferas.  
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 4.5.1. Estudio de Actividad Catalítica 

 Se estudiaron el intercambio isotópico de D2 por H+, la actividad de oxidación de 

H2 y la conversión para-/orto-H2. La actividad de oxidación de H2 implica transferencia 

electrónica con un mediador redox, mientras que el intercambio D2/H+ no , aunque si 

ruptura heterolítica del D2 en el centro activo y intercambio de protones con el medio. 

La actividad de conversión para-/ortho-H2 se basa en el anclaje de la molécula al centro 

activo de la hidrogenasa y como consecuencia de un debilitamiento del enlace H-H se 

produce una conversión del estado para al orto. Esta actividad es independiente de la 

ruptura del enlace H-H y no implica la formación de un hidruro [Bernhard, M. y cols., 

2001]. Los resultados obtenidos con la hidrogenasa nativa y mutantes se resumen en la 

tabla 4.5.1. 

Cepa 

Características 

Relevantes 

Actividad de 

Oxidación de 

H2 (%) 

Actividad de 

intercambio 

D2/H+ (%) 

Para-/ortho- 

(%) 

HF574(pGE377) RH+ 100 100 100 

HF574(pEDY309) RH- 0 0 SD 

HF574(pGE541) HoxC(V12A) 83 92 SD 

HF574(pGE540) HoxC(V12I) 69 207 54 

HF574(pGE533) HoxC(E13Q) 0 0 72 

HF574(pGE542) HoxC(E13L) 0 0 50 

HF574(pGE538) HoxC(D15L) 1a 0 SD 

HF574(pGE543) HoxC(D15H) 4a 99 115 

 

Tabla 4.5.1.  Actividades catalíticas de la proteína RH nativa y mutantes. Los valores son la media de dos 

experimentos independientes. Las actividades se dan en función de la actividad de la enzima nativa. El 

100% corresponde, para la oxidación de H2 a 0.036 U/mg de proteína, para el intercambio D2/H+ a 0.110 

U/mg y a 7.2 mmol de ortho-H2 producido por mg de proteína después de 100 minutos de tiempo de 

reacción. SD, sin determinar. RH+ es la enzima nativa, RH- es el control negativo en el cual se ha 
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suprimido la expresión de la hidrogenasa sensora. aLa actividad de oxidación de H2 no pudo 

incrementarse empleando aceptores alternativos de electrones como el metil viológeno, bencil viológeno, 

ferricianuro o fenazina metosulfato. 

 .  

 El mutante HoxC[V12A] mostró actividades de oxidación de H2 y de 

intercambio isotópico comparables a la enzima nativa, en consonancia con los 

experimentos in vivo realizados en el laboratorio de la Prof. Friedrich que indicaban que 

el mutante mantenía un 80% de la función sensora de H2.  [Gebler, A. y cols., 2007]. El 

mutante HoxC[V12I] también dio valores de actividad catalíticos altos, manteniendo 

parte de su función sensora de H2. Por lo tanto, el aminoácido Val12 no es esencial para 

la actividad catalítica de las hidrogenasas de Ni-Fe ni para la función sensora de H2. Por 

el contrario, la sustitución del aminoácido altamente conservado Glu13 conduce a la 

completa pérdida de la actividad de oxidación de H2 y de intercambio D2/H+. Esto se 

correlaciona bien con los experimentos in vivo en los que se vio que las bacterias con 

estas mutaciones perdían la función sensora de H2  [Gebler, A. y cols., 2007] Sin 

embargo, para ambos mutantes se conservaba la actividad de conversión orto-/para-H2, 

lo que indica que el H2 si que puede unirse al centro activo, pero la ruptura heterolítica 

del H2 y formación del hidruro en el centro activo esta impedida. El reemplazo del 

Asp15 por Leu prácticamente eliminaba las funciones catalíticas del mutante, mientras 

que mantenía un 20% de la actividad reguladora. Este aminoácido está completamente 

conservado en las hidrogenasas sensoras, mientras que en las relacionadas con la 

conservación de la energía en la célula (hidrogenasas catalíticas) se sustituye por una 

His. La mutación del Asp15 por una His disminuyó de forma significativa la actividad 

de oxidación de H2, pero el intercambio D2/H+, la conversión para-/orto-H2 y la función 

sensora de H2 apenas se vio alterada. La baja actividad de oxidación de H2 de los 

mutantes HoxC[D15L] y HoxC[D15H] fue corroborada empleando aceptores 
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electrónicos alternativos al metil viológeno como el bencil viológeno  o el ferrocianuro, 

obteniéndose los mismos resultados  

 4.5.4. Estudio de FTIR  

 El espectro de la enzima nativa tal y como se aísla (oxidada) muestra dos bandas 

débiles (2080 y 2071 cm-1) y una intensa (1943 cm-1) que corresponden a los dos CN- y 

al CO unidos al hierro (Figura 4.5.3.A). Al incubarla muestra bajo H2la banda del CO 

se desplaza a valore más altos de número de onda (1961 cm-1). Sin embargo la posición 

de las dos bandas de los cianuros apenas cambia en estas condiciones (Figura 4.5.3.B). 

Los espectros obtenidos con el mutante HoxC[D15H] fueron similares a la nativa, pero 

con la diferencia de que las bandas obtenidas resultaron de menor intensidad. El 

mutante HoxC[V12I] también presentó espectros similares a la hidrogenasa nativa salvo 

que mostraba varios hombros en la banda del carbonilo, lo que apunta a que hay varias 

conformaciones del centro activo Ni-Fe. Los dos mutantes sobre el Glu13 mostraron 

propiedades espectroscópicas uniformes, que además permanecían inalteradas al 

ponerlos bajo H2, indicando que el H2 no es capaz de reducir el centro activo de estos 

mutantes, estando en consonancia con los resultados de actividad catalítica nula de 

oxidación de H2 y de intercambio D2/H+. Comparando con la enzima nativa los valores 

de las bandas de CO y CN- están desplazados unos 10-20 cm-1 hacia números de onda 

mas elevados, lo cual indica una menor densidad electrónica en el centro activo de estos 

mutantes (ref De Lacey y cols, JACS 1997), además de dar picos mas anchos 

indicativos de una heterogeneidad mayor del centro activo. 
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Figura 4.5.3. Espectros FTIR de las proteínas de R. eutropha reguladora nativa y mutantes. Las medidas 

fueron realizadas a temperatura ambiente. El panel (A) corresponde a las formas oxidadas y el (B) a las 

formas reducidas con H2. (a) RH nativa, (b) HoxC[D15H], (c) HoxC[E13Q], (d) HoxC[E13L], (e) 

HoxC[V12I]. 

 4.5.3. Estudio de EPR 

 A diferencia de las hidrogenasas estándar, la enzima reguladora de R. eutropha 

no da señal de EPR en la forma oxidada. Una vez reducida bajo H2 proporciona la señal 

rómbica característica del estado Ni-C con unos valores del parámetro g de 2.19, 2.14 y 

2.01. Este estado Ni-C se caracteriza por tener un hidruro como ligando puente de los 

dos metales del centro activo  [Bernhard, M. y cols., 2001] [Brecht, M. y cols., 2003] 

[Buhrke, T. y cols., 2002]. Resultados similares se obtuvieron con el mutante 

HoxC[D15H]. Sin embargo, con el HoxC[V12I] se obtuvo una señal mas heterogénea 

con valores adicionales de g= 2.21, 2.16 y 2.06 (figura 4.5.4).  
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Figura 4.5.4. Espectros de EPR de la hidrogenasa reguladora de R. eutropha. A la izquierda se muestra la 

nativa reducida y el mutante D15H reducido. A la derecha espectro del mutante V12I reducido. 

 

 Estos resultados concuerdan absolutamente con los ya descritos de FTIR, y 

confirman que las mutaciones que apenas afectan a las propiedades catalíticas de la 

hidrogenasa permiten la formación del H- puente en el centro activo. Para los mutantes 

HoxC[E13Q] y HoxC[E13L] no se pudo detectar ninguna señal correspondiente al Ni-C 

después del tratamiento con H2, lo cual concuerda con las medidas de FTIR, que no 

mostraron cambios en el espectro al tratar con H2. Esto viene a reafirmar la idea de que 

el hidruro no se puede formar en la posición puente entre el Fe y el Ni en estos 

mutantes, y por tanto se pierden las actividades catalíticas de oxidación de H2 e 

intercambio isotópico D2/H+. 

 

 4.5.5. Discusión de los resultados 

 La enzima reguladora de H2 de R. eutropha forma parte de una cadena 

multicomponente de trasducción de la señal que provoca la expresión de los genes de la 

hidrogenasa en función de la disponibilidad de H2. En comparación con las 

hidrogenasas estándar de Ni-Fe, las hidrogenasas sensoras muestran una variación en la 

secuencia de aminoácidos del motivo L0 que se sitúa en la interfase entre la subunidad 
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grande y la pequeña de la hidrogenasa. Se sustituyeron 3 residuos del motivo L0 para 

poder determinar si había una correlación funcional entre la actividad catalítica 

deoxidación de H2 y la capacidad sensora de H2. 

 El estudio combinado de caracterización espectroscópica y de actividad 

catalítica permitió relacionar los cambios estructurales producidos en el centro activo 

por las mutaciones con las propiedades funcionales. Primeramente, se ha comprobado 

que las caracterizaciones por espectroscopía EPR y FTIR son complementarias, la 

primera técnica detecta el spin nuclear paramagnético del Ni del centro activo y es 

sensible a la densidad electrónica en el entorno de ese metal [Lubitz, Wolfgang y cols., 

2007], y la segunda técnica refleja cambios en la densidad electrónica del Fe del centro 

activo [De Lacey, Antonio L. y cols., 2007]. La correspondencia total de los resultados 

obtenidos por ambas técnicas en la caracterización de los mutantes confirma que ambos 

metales del centro activo detectan por igual cambios en el entorno del centro activo. 

 Además, se ha comprobado que existe correlación entre los cambios 

estructurales producidos en el centro activo por las mutaciones y los cambios en las 

propiedades catalíticas. En concreto, se ha comprobado que las 2 mutaciones producidas 

en el Glu13 (el aminoácido del motivo LO más cercano al centro activo) producen el 

mayor cambio en el espectro FTIR del centro activo de la muestra tal como se aísla 

respecto de la nativa, y también dan lugar a la supresión total de las actividades 

catalíticas de oxidación de H2 y de intercambio isotópico. Así mismo, se ha concluido 

que aquellas muestras mutantes que bajo H2 no dan lugar al estado Ni-C detectado por 

EPR y FTIR no tienen actividad catalítica de oxidación de H2 ni de intercambio 

isotópico. Es decir, que la formación del estado Ni-C, que corresponde a una estructura 

del centro activo con un ligando puente H- entre los metales [Brecht, M. y cols., 2003], 

es imprescindible para el mecanismo catalítico de las hidrogenasas de Ni-Fe. 



4. Resultados y discusión 

 - 181 -

 Respecto a la función sensora de la hidrogenasa RH se concluye de los 

resultados anteriores que la unión de H2 al centro activo no es suficiente.El residuo E13 

en la subunidad grande de RH está altamente conservado en todas las hidrogenasas de 

Ni-Fe. El intercambio de dicho glutámico por una glutamina o una leucina, provoca que 

las proteínas mutantes resultantes sean incapaces de llevar acabo su función sensora de 

H2 Tan solo se consigue detectar actividad de conversión para-/orto-H2, lo que indica 

que el H2 se puede unir al centro activo, pero el hidruro no puede llegar a formarse.

 Además, la capacidad sensora de H2 es independiente de la actividad de 

oxidación de H2. La actividad de intercambio isotópico (D2/H+) del mutante 

HoxC[D15H] era similar a la de la enzima nativa, pero la de oxidación de H2 era solo de 

un 4%. Esto indica que la proteína todavía cataliza la ruptura del H2, para formar un 

hidruro puente que pudo ser detectado por EPR como el estado Ni-C. Del mismo modo 

el transporte de protones no se vio afectado para este mutante, tal y como se puede ver 

por la actividad de intercambio isotópico que apenas se vio afectada. La baja actividad 

de oxidación de H2, parece indicar que el transporte de e- a través de los cluster Fe-S en 

la subunidad pequeña se ha visto casi completamente eliminada en este mutante, 

mientras que su actividad sensora permanece inalterada. . Por lo tanto, esta mutación 

afecta al transporte de electrones intramolecular en la hidrogenasa (en la figura 4.5.1. se 

observa que el aminoácido His15  está cercano al “cluster” 4Fe4S proximal), pero no a 

la ruptura heterolítica del H2 ni al transporte de protones. 
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 4.6. Complejos biomiméticos de hidrogenasa 

 En el laboratorio de la Prof. Darensbourg en la universidad de Texas A&M se 

realizó la síntesis y caracterización de diversos compuestos biomiméticos de 

hidrogenasa de [FeFe], basados en el (μ-pdt)[Fe(CO)3]2 (pdt = propanoditiolato) y que 

poseyeran grupos carboxílicos de cara a inmovilizarlos formando enlaces amida sobre 

electrodos modificados con grupos amino tal y como se ha explicado en el apartado 4.2. 

 4.6.1. Síntesis de complejos biomiméticos de hidrogenasa: caracterización 

estructural y espectroscópica 

 La síntesis de compuestos con carboxi-tiolatos puente se llevó a cabo siguiendo 

rutas empleadas anteriormente para sintetizar alquil-tiolatos [Winter, A. y cols., 1982] 

y descritas en detalle en el apartado de Materiales y Métodos.  

 4.6.1.1. Síntesis de (μ-SCH2CH2COOH)2[Fe(CO)3]2 (1) 

 Se obtuvo el complejo rojo-anaranjado con un 35% de rendimiento. Este 

complejo era insoluble en muchos disolventes orgánicos y se mostró inestable en 

disolventes polares como acetonitrilo, DMF y metanol. De todas formas se consiguió la 

suficiente solubilidad como para caracterizarlo mediante ESI-MS y FTIR, y así poder 

identificarlo. Como en otros compuestos tipo (μ-SR)2[Fe(CO)3]2, el espectro de 

infrarrojo de 1 muestra tres bandas de ν(CO) a 2071(media intensidad) cm-1, 

2037(intensa) cm-1, 1994 (intensa) cm-1, con una banda adicional bastante débil a 1735 

cm-1, que corresponde al grupo carboxílico  (tabla 4.6.1). 
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Tabla 4.6.1. Resultados de FTIR para los complejos 1-6 en acetonitrilo y de compuestos no 

funcionalizados para su comparación 

Complejo  v(CO)Fe (cm-1) v(C=O) (cm-1) ref 

(μ-SCH2CH2COOH)2[Fe(CO)3]2 (1)a 2071(m), 2037(s), 1994(s) 1735 b 

(μ-SEt)2[Fe(CO)3]2 2073(m), 2038(vs), 1992(s)  c 

(μ-(SCH2)2CHCOOH) [Fe(CO)3]2 (2)a 2077(m), 2034(s), 1992(s), 1922(w) 1730 b 

(μ-pdt)[Fe(CO)3]2 2074(m), 2036(vs), 1995(s)  c 

(μ-pdt)[Fe(CO)3][Fe(CO)2{P(C2H4COOH)3}] (3)b 2041(s), 1981(s), 1966(sh), 1922(w) 1733 b 

(μ-pdt)[Fe(CO)3][Fe(CO)2(PMe3)] 2037(s),1980(s), 1919(s)  d 

(μ-(SCH2)2CHCONHPh)[Fe(CO)3]2 (4) 2078(m), 2038(m), 1997(s) 1690, 1600 b 

(μ-(SCH2)2CHCOOH)2[Fe(CO)2PMe3]2 (5)c 1984(m), 1948(vs), 1903 (s)  1729 b 

(μ-pdt) [Fe(CO)2(PMe3)]2 1979(m), 1942 (s), 1898(s)  e 

{(μ-(SCH2)2CHCOOMe)(μ-H)[Fe(CO)2PMe3]2}PF6 (6) 2034(s), 1994(s) 1739 b 

{(μ-pdt)(μ-H)[Fe(CO)2PMe3]2}PF6 2029(s), 1989(s)  e 

aEspectro medido en THF. bEn esta tesis, c [Lyon, E. J. y cols., 2001], d [Li, P. y cols., 2005], e [Zhao, X. 

y cols., 2001] 

 

 4.6.1.2. Síntesis de (μ-(SCH2)2CHCOOH)[Fe(CO)3]2 (2) 

 El 2-carboxi-1,3-propanoditiol [Singh, R. y cols., 1990] y el (μ-

(SCH2)2CHCOOH)2[Fe(CO)3]2 (2)  [Volkers, P. I. y cols., 2006a] de color rojo, se 

prepararon siguiendo protocolos descritos en la literatura. No obstante se vio que 

tiempos de reflujo más cortos conducían a rendimientos mas elevados. Las bandas en el 

infrarrojo del compuesto 2 son similares a las encontradas en el análogo (μ-

pdt)[Fe(CO)3]2, con una banda adicional a 1730 cm-1 correspondiente al ácido 

carboxílico(tabla 4.6.1). El espectro de 1H RMN (a 298K, en acetona d6) del complejo 

2 contiene 3 señales para los protones del propanoditiolato. Esto es indicativo de una 

no-equivalencia de los protones axial y ecuatorial del anillo hierro-ditiociclohexano. Un 

comportamiento similar se observó en los espectros de resonancia de protón a baja 
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temperatura del (μ-pdt)[Fe(CO)3]2 [Lyon, E. J. y cols., 2001]. La sustitución de la 

posición 2 del propanoditiolato con el grupo carboxílico seguramente dificulta la 

interconversión del anillo y por ello se pueden ver las 3 señales para los protones a 

temperatura ambiente. 

 4.6.1.3. Síntesis de (μ-pdt)[Fe(CO)3][Fe(CO)2{P(C2H4COOH)3}] (3) 

 Otra alternativa para introducir un ácido carboxílico en el complejo de hierro es 

mediante la sustitución con el ligando adecuado de uno de los CO. Sun y cols. han 

funcionalizado complejos de hierro con fosfinas modificadas con ácidos carboxílicos 

para formar los complejos (μ-pdt)[Fe(CO)3][Fe(CO)2{Ph2PCH2COOH)}] y (μ-

SCH2)2NC3H7[Fe(CO)3][Fe(CO)2(Ph2PCH2COOH)] (comunicación personal). Para los 

propósitos de este estudio se empleó la fosfina comercialmente disponible 

P(CH2CH2COOH)3HCl, con tres grupos ácido, para poder facilitar la unión al electrodo. 

La adición de esta fosfina al complejo (μ-pdt)[Fe(CO)3]2 en acetonitrilo y con un 

equivalente del agente de descarbonilización ONMe3 conduce a la formación del 

compuesto (μ-pdt)[Fe(CO)3][Fe(CO)2{P(C2H4COOH)3}] (3) con un rendimiento del 

80%. El compuesto 3 se caracterizó por una señal de 31P RMN a 52.9 ppm y de forma 

similar a otros compuestos monofosfina del tipo Fe2S2, el espectro de infrarrojo mostró 

bandas  a 2041 (intensa), 1981 (intensa), 1966 (hombro) y 1922 (débil) cm-1 para los 

carbonilos sobre el hierro. Una banda a 1733 cm-1 se asignó al CO de los ácidos 

carboxílicos. Se consiguió cristalizar el complejo y la estructura se muestra en la figura 

4.6.1. 

 4.6.1.4. Síntesis de (μ-(SCH2)2CHCONHPh)[Fe(CO)3]2 (4)  

 Como el objetivo del trabajo era enlazar estos compuestos a electrodos de 

carbono modificados con sales de diazonio con grupos amino, se procedió a estudiar la 

unión de estos complejos con moléculas análogas a las de la monocapa sobre el 
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electrodo, pero en disolución. De este modo, también permitía estudiar la estabilidad de 

los compuestos formados en distintas condiciones. Para ello se acopló el complejo 2 con 

anilina en disolución para formar la amida correspondiente. La adición de anilina en 

THF a temperatura ambiente y en presencia de diisopropilcarbodiimida como agente 

acoplante activador del ácido, condujo a una rápida formación de (μ-

(SCH2)2CHCONHPh)[Fe(CO)3]2 (4) con un alto rendimiento. El compuesto 4 se pudo 

cristalizar y su estructura se determinó por cristalografía de rayos X (figura 4.6.1). El 

espectro de FTIR del compuesto 4 es similar al de 2 con la diferencia de que la banda a 

1730 cm-1, correspondiente a ν(C=OOH), ha desaparecido y aparecen dos nuevas bandas  

a 1690 y 1600 cm-1 que se atribuyen al nuevo grupo amida formado (tabla 4.6.1). Un 

compuesto análogo, el (μ-(SCH2)2CHCONHEt)[Fe(CO)3]2, mostró bandas similares a 

1660 y 1563 cm-1. [Volkers, P. I. y cols., 2006b] 

A B CA B C

 

Figura 4.6.1. Estructuras obtenidas por rayos X. (A) Compuesto (μ-

pdt)[Fe(CO)3][Fe(CO)2{P(C2H4COOH)3}] (3); (B) Compuesto (μ-(SCH2)2CHCONHPh)[Fe(CO)3]2 (4) en 

estado sólido y (C) Mismo compuesto 4 mostrando el enlace de hidrógeno entre dos moléculas en la celda 

unidad. Las moléculas de disolvente (H2O para el compuesto 3 y THF para el compuesto 4) han sido 

omitidas para facilitar la claridad de las imágenes. 

 

 Para aplicaciones catalíticas en distintos electrolitos, la estabilidad del enlace de 

unión, en este caso la amida, es de vital importancia. Por ello se estudió en diversas 
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condiciones. Se expuso el compuesto 4 a 10 equivalentes de ácido acético en una 

disolución de THF y se siguió durante 48 horas por FTIR. No se observó ningún 

cambio, ni en las bandas de ν(COFe) ni en las de ν(C=ONHR) en estas condiciones. Al 

exponerlo del mismo modo a 10 equivalentes de HCl, el compuesto fue estable durante 

varias horas. Al aumentar la concentración de ácidos fuertes y someterlo, por ejemplo, a 

una mezcla 1:1 de HClaq concentrado y THF, el compuesto se descompuso 

gradualmente, perdiendo el color la disolución y formando sólidos marronáceos en el 

transcurso de una hora. Incluso en ausencia de ácidos, a temperaturas superiores a 60ºC, 

el complejo 4 se descompone de forma gradual. Después de calentar durante 2 horas 

una disolución del complejo, en el espectro de FTIR se aprecia una disminución de la 

intensidad de la banda ν(C=ONHR) a 1690 cm-1 y la aparición de una nueva banda a 

1730 cm-1, indicativa de la ruptura del enlace amida con la anilina y reaparición del 

ácido carboxílico. 

 4.6.1.5. Síntesis de (μ-(SCH2)2CHCOOH)2[Fe(CO)2PMe3]2 (5) y derivados 

 Mientras que los compuestos de FeI-FeI carbonil-sustituidos 1, 2 y 3 son 

apropiados para la reducción de protones en la superficie de un electrodo [Georgakaki, 

I. P. y cols., 2005], un compuesto con alguno de los carbonilos substituidos favorecería 

la reacción contraria, la oxidación de hidrógeno. Tanto en las hidrogenasas de Fe-Fe 

como en sus compuestos fé biomiméticos, los requerimientos para la oxidación de 

hidrógeno son en primer lugar hierro en el estado oxidado d6 FeII y en segundo lugar 

una posición vacante para la coordinación del H2 y su activación. En trabajos anteriores  

del grupo de la Prof. M. Darensbourg se había demostrado que la protonación del 

compuesto disustituido con fosfina, (μ-pdt)[Fe(CO)2PMe3]2 conduce a la formación del 

compuesto catiónico FeII(μ-H)FeII [Zhao, X. y cols., 2001]. Al someter este compuesto 

a fotólisis para eliminar uno de los ligandos CO, este compuesto oxidado y sus análogos 
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son activos en la oxidación de H2, como se ha demostrado por su capacidad para 

intercambiar H/D en ensayos de intercambio en mezclas D2/H2O [Zhao, X. y cols., 

2002] [Zhao, X. y cols., 2001]. Para aplicaciones potenciales de oxidación 

electrocatalítica de H2 por parte de los compuestos preparados, se han realizado las 

reacciones de sustitución del carbonilo por fosfinas y protonación del compuesto 

resultante. 

 Haciendo reaccionar el complejo 2 con dos equivalentes de PMe3 a 50ºC durante 

varias horas se consiguió el compuesto disustituido (μ-

(SCH2)2CHCOOH)2[Fe(CO)2PMe3]2, complejo 5, con un rendimiento del 80%. El 

espectro FTIR del compuesto 5 está en buena consonancia con el espectro reportado 

anteriormente para (μ-pdt)[Fe(CO)2PMe3]2 (tabla 4.6.1) y con su estructura en estado 

sólido en la que se encontraron los ligandos PMe3 en posiciones basales en cada hierro 

piramidal de base cuadrada y en posiciones trans una respecto al otro [Zhao, X. y cols., 

2001]. El complejo 5 tiene dos señales características a 27.6 y 21.5 ppm en el espectro 

de 31P RMN. Esta inequivalencia de las señales de los átomos de fósforo, solo se 

observó a baja temperatura para el caso del (μ-pdt)[Fe(CO)2PMe3]2 (a 29.6 y 25.7 ppm 

[Zhao, X. y cols., 2001]). Lo mas probable es que se deba a que el hierro-ciclohexano 

esté congelado en uno de sus confórmeros bote/silla incluso a temperatura ambiente 

debido a la incorporación del ácido carboxílico. Formas isométricas debidas a las 

distintas posiciones de las fosfinas (axial/basal) en distintos átomos de Fe se 

caracterizan típicamente por diferencias de unos 10 ppm en el desplazamiento químico 

del espectro de 31P RMN. 

 Bajo las condiciones descritas para la protonación de (μ-pdt)[Fe(CO)2PMe3]2, 

que son HCl concentrado en metanol [Zhao, X. y cols., 2002], se consigue protonar el 

complejo 5 para generar un complejo FeIIFeII con un hidruro puente. No obstante, 
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también se produce una esterificación del ácido carboxílico con el metanol, produciendo 

el complejo {(μ-(SCH2)2CHCOOMe)(μ-H)[Fe(CO)2PMe3]2}PF6, (6) con un 

rendimiento del 76%. El espectro de infrarrojo del compuesto 6 revela dos bandas de 

carbonilo a 2034 y 1994 cm-1 y una tercera banda a 1739 cm-1 que corresponde al grupo 

COOMe. Si se repite el mismo protocolo con el compuesto 5 en THF en lugar de 

metanol, se obtiene el complejo FeIIFeII con un hidruro puente, conservando el grupo 

COOH. Se consiguió aislar el complejo {(μ-(SCH2)2CHCOOH)(μ-

H)[Fe(CO)2PMe3]2}PF6 (7) con un rendimiento del 54%. Los RMN de protón de 6 y de 

7 revelan la característica señal de resonancia del hidruro a -15.2 ppm con una constante 

de acoplamiento 2JH-P de 22 Hz (para el (μ-H)(μ-pdt)[Fe(CO)2PMe3]2
+, δ=-15.2 ppm y 

2JH-P=22 Hz) [Zhao, X. y cols., 2002]. El espectro de 31P RMN de 6 y 7 muestran dos 

señales para el PMe3, 23.9 y 21.7 ppm para 6 y 25.1 y 21.8 ppm para 7. La pequeña 

diferencia se debe a los distintos entornos químicos de los dos ligandos PMe3, como 

consecuencia de la posición bloqueada del puente μ-(SCH2)2CHCOOMe. Se observó un 

septeto a -142.7 ppm que se asignó al contraanión PF6
-. 

 

 4.6.2. Electroquímica en disolución 

 Previamente a la unión al electrodo de los compuestos sintetizados, se estudió la 

electroquímica de los mismos en disoluciones orgánicas para ver como afectaba la 

unión covalente y la modificación con ácidos carboxílicos a la electroquímica. El (μ-

pdt)[Fe(CO)2PMe3]2 mostraba dos señales de reducción, a -1.74 V (quasi reversible) y a 

-2.35 V (irreversible) (vs. Fc/Fc+)4. Las voltamperometrías cíclicas de los compuestos 1, 

                                                 
4 Los potenciales en este apartado se referirán al par Fc/Fc+, debido a que las medidas se realizan en 
disolventes orgánicos. Para convertirlos a NHE habría que sumar 0.40 V [GAGNE, R. R. y cols., 1980]. 
Este apartado de la tesis se realizó en el laboratorio de la Prof. M. Darensbourg en la Universidad de 
Texas A&M. Las corrientes de reducción se representan hacia la parte superior de las gráficas, para seguir 
con la práctica habitual del grupo y de la literatura de biomiméticos de hidrogenasa. 



4. Resultados y discusión 

 - 190 -

2 y 4 se midieron en acetonitrilo saturado con CO, ya que en estas condiciones se 

observó anteriormente que se obtenía una electroquímica con unas señales mas 

definidas para compuestos similares [Chong, D. S. y cols., 2003b] Los valores de los 

potenciales de reducción los podemos ver resumidos en la tabla 4.6.2.  

Tabla 4.6.2. Potenciales de reducción de los complejos 1-5a (vs Fc/Fc+) 

Complejo Epc
b FeIFeI→FeIFe0 Epc

b FeIFe0→Fe0Fe0 

(μ-SCH2CH2COOH)2[Fe(CO)3]2 (1) -1.73 V -2.37 V 

(μ-(SCH2)2CHCOOH) [Fe(CO)3]2 (2) -1.64 V -2.51 V 

(μ-pdt)[Fe(CO)3][Fe(CO)2{P(C2H4COOH)3}] (3)b -2.07 V -2.44 V 

(μ-(SCH2)2CHCONHPh)[Fe(CO)3]2 (4) -1.67 V -2.60 V 

(μ-(SCH2)2CHCOOH)2[Fe(CO)2PMe3]2 (5)c -2.42 V  

a Electrodo de GC (A = 0.071 cm2), disolución saturada de CH3CN saturada de CO con nBuNBF4 0.1 M 

como electrolito soporte y Pt como contra-electrodo, v = 200 mV/s. b Consultar asignaciones en el texto. c 

Bajo atmósfera de Ar. 

 

En la figura 4.6.2 se puede  

ver que los compuestos 1, 2 

y 4 tienen una primera 

reducción a  -1.73, -1.64 y -

1.67 V respectivamente. 

Estas ondas irreversibles se 

han asignado a reducciones 

de un solo electrón, para 

pasar de FeIFeI→FeIFe0. 

Esta asignación se basa en 

un estudio previo empleando electrólisis y espectroscopia IR in situ, además de EPR, 

para poder explicar los voltamperogramas del compuestos no substituido (μ-

1

2

4

Potencial (V, vs Fc)

Figura 4.6..2. Voltamperometrías cíclicas en disolución de 

los compuestos 1, 2, 4 (2,5 mM en CH3CN con 

nBu4NBF4 como electrolito soporte y en atmósfera de 

CO). Medidas realizadas a 200 mV/s y a temperatura 

ambiente. 

1

2

4

Potencial (V, vs Fc)

Figura 4.6..2. Voltamperometrías cíclicas en disolución de 

los compuestos 1, 2, 4 (2,5 mM en CH3CN con 

nBu4NBF4 como electrolito soporte y en atmósfera de 

CO). Medidas realizadas a 200 mV/s y a temperatura 

ambiente. 
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pdt)[Fe(CO)3]2  [Chong, D. S. y cols., 2003a]. Esta primera reducción es irreversible 

aunque no se apliquen potenciales mas negativos o aunque se varíe la velocidad de 

barrido en el VC. Una segunda reducción de un solo electrón e irreversible, asignada a 

FeIFe0→Fe0Fe0, se observo a los potenciales de -2.37 V para el 1, -2.51 V para el 2 y -

2.60 V para el complejo 4. En el estudio de complejos más simples, se han encontrado 

complicaciones en la forma de los voltamperogramas cíclicos, especialmente en la zona 

de las reducciones, que han conducido a un estudio detallado electroquímico, 

espectroelectroquímico y computacional [Cheah, M. H. y cols., 2007]. Heinekey y 

colaboradores reportaron que la reducción química de este tipo de complejos conducía a 

una ruta de descomposición bimolecular, que implicaba la ruptura de enlaces Fe-S y la 

producción de especies con cuatro hierros con propanoditiolatos sobe cada pareja de 

hierros [de Carcer, I. A. y cols., 2006]. En el caso de este estudio con complejos 

modificados con carboxilatos, las posibles descomposiciones son incluso más amplias. 
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Figura 4.6.3. Voltamperometrías cíclicas  de los complejos 1, 2 y 4 (2.5 mM) con ácido acético (0, 25, 

50, 75, 100 mM) en acetonitrilo saturado con CO y nBu4NBF4 0.1 M como electrolito soporte. Se muestra 

la respuesta del electrodo a una disolución de ácido acético en las mismas concentraciones en ausencia de 

complejo como control. Medidas realizadas a 200 mV/s y a temperatura ambiente. 

 

 En la figura 4.6.3 se muestra como el ácido acético en acetonitrilo da una señal 

de reducción bastante ancha a -2.60 V y que la intensidad de la misma varía linealmente 

con la concentración de ácido acético. Al añadir cantidades crecientes de ácido acético 

(pKa = 22.6) a las disoluciones, la intensidad de la primera señal reductiva del complejo 

se mantiene constante. Esto indica que las especies generadas tras la reducción de 

FeIFeI→FeIFe0 no son activas para la reducción electrocatalítica de protones. En el caso 

del complejo 1, el potencial del par FeIFeI/FeIFe0 se desplaza claramente a valores mas 

positivos cuando se añade ácido. Una explicación a este fenómeno sería que uno (o 

ambos) de los ácidos carboxílicos se encuentre desprotonado en acetonitrilo, y que al 
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añadir el ácido acético se vuelva a protonar el carboxilato, provocando un 

desplazamiento del potencial. Este razonamiento se ve reforzado por las observaciones 

de los espectros de IR del compuesto 1 en acetonitrilo a lo largo del tiempo, en los que 

se puede ver como la banda a 1632 cm-1, asignada al –COOH, va decreciendo con el 

tiempo. 

 

Figura 4.6.4. Espectro de FTIR del compuesto (μ-SCH2CH2COOH)2[Fe(CO)3]2 (1) en CH3CN a lo largo 

del tiempo. El primer espectro recogido es el gris y el último el azul, 9 horas después. 

  

 Las voltamperometrías cíclicas de los 3 compuestos 1, 2 y 4 muestran un 

incremento de la intensidad de corriente al aumentar la concentración de ácido acético a 

un potencial próximo al de la segunda onda de reducción (-2.26, -2.51 y -2.43 V 

respectivamente). Estos valores son entre 100 y 300 mV mas positivos que los del ácido 

acético. 

 Para el caso del complejo con fosfina (3), en atmósfera de Ar tiene tres distintas 

ondas de reducción irreversibles (Figura 4.6.5  y Tabla 4.6.2).  Por comparación con 
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los compuestos completamente sustituidos, se observa que las ondas aparecen a 

potenciales más negativos, como era de esperar, debido a que la fosfina tiene un mejor 

carácter dador que el CO. La primera reducción a -2.06 V corresponde al paso de FeIFeI 

a FeIFe0, la siguiente a -2.44 V al paso de FeIFe0 a Fe0Fe0 y la tercera onda a -2.67 V 

resultaría como consecuencia de la adición oxidativa de un protón al complejo reducido 

Fe0Fe0, para formar H-FeIFeI. Este estado favorece la labilidad del ligando CO, que se 

ve desplazado por CH3CN. Este compuesto con el acetonitrilo en lugar de un CO como 

ligando, se volvería a reducir a un potencial mas negativo, dando esta tercera onda a -

2.67 V. Este comportamiento ya se ha observado previamente en el caso del (μ-

pdt)[Fe(CO)3]2. [Chong, D. S. y cols., 2003a].  

 

Figura 4.6.5. Voltamperogramas cíclicos del compuesto (μ-pdt)[Fe(CO)3][Fe(CO)2{P(C2H4COOH)3}] 

(3), a distintas velocidades de barrido (100, 300, 500, 1000, 5000 mV/s), en MeCN con nBu4NBF4 0.1 M 

como electrolito soporte. 
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 Para reforzar esta hipótesis, se realizaron voltamperogramas cíclicos a distintas 

velocidades de barrido (Figura 4.6.4), donde se puede ver que a baja velocidad, los tres 

picos tienen alturas similares, pero al aumentar la velocidad, el pico a -2.44 V se vuelve 

dominante, frente al tercer pico, que va perdiendo intensidad. Al barrer a velocidades 

elevadas, no se da tiempo a que la especie con los dos Fe reducidos, intercambie el CO 

con el MeCN y por tanto, su proceso de reducción no se puede observar. 

Al añadir ácido acético al compuesto 3, 

se observa un incremento mínimo para 

la intensidad del primer pico de 

reducción, mientras que la corriente de 

reducción del segundo pico aumenta de 

manera mucho más marcada (Figura 

4.6.6 A). Esto indica que el compuesto 

FeIFe0 es moderadamente activo para la 

producción catalítica de hidrógeno y el 

compuesto Fe0Fe0 es mucho mas activo 

para esta reacción. Al emplear ácidos 

mas fuertes, como el HCl, el 

compuesto 3 se muestra como un 

catalizador bastante competente a 

potenciales mas suaves (-1.9 V vs Fc, 

Figura 4.6.6 B). Este desplazamiento a 

potenciales más positivos es 

consecuencia del carácter más ácido del HCl, que consigue protonar mejor el compuesto 

3 en el estado FeIFe0, previamente a la formación del Fe0Fe0.  

Potencial (V vs Fc)

Potencial (V vs Fc)Potencial (V vs Fc)

B

A

Potencial (V vs Fc)Potencial (V vs Fc)

Potencial (V vs Fc)Potencial (V vs Fc)

B

A

Figura 4.6.6. Voltamperogramas cíclicos del 

compuesto (μ-

pdt)[Fe(CO)3][Fe(CO)2{P(C2H4COOH)3}] (3) en 

presencia de concentraciones crecientes de ácido 

acético (A) (sin ácido, 25mM, 50 mM, 75 mM y 

100 mM) y con HCl (B) (sin ácido, 25mM, 50 mM

y 75 mM), en MeCN con nBu4NBF4 0.1 M como 

electrolito soporte, medidos a 200 mV/s. 
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 El complejo sustituido con las dos fosfinas (μ-

(SCH2)2CHCOOH)2[Fe(CO)2PMe3]2 (5) muestra tan solo una reducción 

monoelectrónica a -2.42 V (en el intervalo de potenciales que nos da la ventana del 

disolvente, acetonitrilo en este caso), como se aprecia en la figura 4.6.7. A diferencia de 

otros compuestos completamente CO-sustituidos, el complejo 5 cataliza la producción 

de H2 en ácido acético en la primera reducción FeIFeI→FeIFe0, al igual que en el 

compuesto relacionado (μ-pdt)[Fe(CO)2(PMe3)]2 [Chong, D. S. y cols., 2003a].  

Potencial (V vs Fc) Potencial (V vs Fc)Potencial (V vs Fc) Potencial (V vs Fc)  

Figura 4.6.7. Voltamperometrías cíclicas del compuesto 5 en presencia de cantidades crecientes de ácido 

acético a la izquierda (sin ácido, 25 mM, 50 mM, 75 mM y 100 mM) y de HCl a la derecha (sin ácido, 

25 mM, 50 mM, 75 mM y 100 mM), en acetonitrilo con nBu4NBF4 0.1 M como electrolito soporte. 

 

4.6.3. Electroquímica del compuesto 2 inmovilizado sobre el electrodo 

En primer lugar se intentó adsorber el compuesto 2 sobre un electrodo de GC, 

depositando unas gotas y dejando que se sequen, para a continuación medir en una 

disolución de CH3CN con nBu4NBF4 0.1 M como electrolito soporte. Sin embargo, no 

se consiguió medir ninguna señal que se diferenciase de un blanco en el que no se había 

depositado el compuesto biomimético. También se intentó adsorber del mismo modo el 

compuesto altamente hidrofóbico Fe(pdt)(CO)6 sobre el electrodo de GC para 

posteriormente tratar de detectar señales catalíticas de reducción de protones por parte 
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del compuesto en una disolución acuosa (tampón fosfato a pH 6, 0,1M). De nuevo, 

ninguna señal que difiriera del blanco fue detectada. 

Descartando la adsorción de los compuestos, se pasó a estudiar la unión covalente 

de los compuestos biomiméticos con grupos carboxílicos a electrodos de HOPG “edge” 

modificados con la sal de diazonio de 4-NB, con los grupos NO2 reducidos, tal y como 

se ha explicado en capítulos anteriores. A continuación se unió covalentemente el 

compuesto 25 al electrodo formando enlaces amida entre los aminos del electrodo y los 

ácidos carboxílicos. En este caso, para esta reacción se empleó tan solo carbodiimida, ya 

que se realizaba en disolución orgánica y no había moléculas de agua que hidrolizasen 

el ácido activado, no requiriéndose la estabilización con N-hidroxisuccinimida. Además 

se encontró que al añadir N-hidroxisuccinimida, los compuestos biomiméticos 

formaban un complejo muy estable con esta, que ya no reaccionaba con la anilina en 

disolución. 

Una vez inmovilizado el compuesto 2, dió una electroquímica muy similar al 

compuesto en disolución, pero la señal desaparecía con el primer barrido, debido 

probablemente a la descomposición del compuesto (figura 4.6.8). Posteriormente no se 

detectó la reducción catalítica de protones al añadir ácidos a la disolución (HCl o ácido 

acético). Se ha demostrado que los compuestos biomiméticos pueden ser inmovilizados 

sobre electrodos, no obstante la poca estabilidad de este tipo de compuestos al reducirse 

de forma irreversible no los hace buenos candidatos para su estudio inmovilizados. 

Habría que buscar compuestos más estables, para que puedan realizar más de un ciclo 

catalítico. 

                                                 
5 Se empleó el complejo 2 porque fue el que se sintetizó en mayor cantidad y porque mostraba una 
solubilidad mas adecuada para la inmovilización. 
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Figura 4.6.8. Voltamperometrías cíclicas del compuesto (μ-(SCH2)2CHCOOH)[Fe(CO)3]2 (2) 

inmovilizado sobre electrodos de HOPG “edge”. En rojo el primer barrido y en azul el segundo. En gris 

se superpone una VC del mismo compuesto en disolución, con la intensidad corregida para que sea 

comparable. En negro se muestra un blanco en el que no se inmovilizó el compuesto 2. 
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5. Conclusiones 

 Se ha conseguido inmovilizar la hidrogenasa de Desulfovibrio gigas de forma 

covalente y orientada según su momento dipolar superficial sobre electrodos 

funcionalizados con aminas aromáticas, pudiéndose medir transferencia electrónica 

directa. 

 Los electrodos de carbono modificados con sales de diazonio demostraron ser la 

mejor estrategia de cara a producir un aumento de la estabilidad en la inmovilización de 

la hidrogenasa de D. gigas, ya que fueron mas estables que los electrodos de oro 

modificados con SAM’s de tioles y mucho mas estables que los electrodos en los que la 

enzima simplemente se adsorbía. 

 No obstante, en los electrodos modificados con sales de diazonio se pueden 

formar multicapas de agente modificador que provocan una disminución en la constante 

de transferencia electrónica entre enzima y electrodo. 

 La inmovilización de hidrogenasa sobre electrodos de nanotubos de carbono 

supone un aumento de 33 veces en la densidad de corriente catalítica de oxidación de H2 

respecto a los electrodos planos de carbono, debido al mayor recubrimiento enzimático 

en el primer caso. Además, los electrodos de nanotubos de carbono demostraron una 

gran estabilidad en condiciones operativas, manteniendo un 80 % de la densidad de 

corriente después de un mes de funcionamiento continuo. Esto abre las puertas al diseño 

de celdas de combustible miniaturizadas o de celdas electrolíticas para la producción de 

H2 utilizando hidrogenasas como electrocatalizadores. Sin embargo, se detectaron 

problemas de difusión del H2 a través de los bosques de nanotubos de carbono. Una 

posible mejora en este tipo de electrodos supondría el uso de bosques de nanotubos 

menos densos para eliminar estas complicaciones difusionales. También se ha 

demostrado la elevada sensibilidad al hidrógeno de un electrodo de estas características, 

de cara a su aplicación como biosensores de H2. 
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5. Conclusiones 

 Se ha estudiado el efecto de la inactivación por O2 en la hidrogenasa de D. gigas. 

Se ha comprobado electroquímicamente que aparte de los ya conocidos estados 

inactivos Ni-A y Ni-B, se forma un estado irreversiblemente inactivo Ni-I. Estos 

resultados se correlacionan bien con los resultados de FTIR, asignándose las bandas de 

ν(CO) a 1936 cm-1 y de ν(CN=) a 2060 y 2074 cm-1 a este estado irrecuperable. Además, 

se ha comprobado que es un estado EPR silencioso, presumiblemente Ni(II), y por XAS 

se determinó que el Ni esta rodeado por 4 azufres en la primera esfera de coordinación  

sin detectarse ningún oxígeno, a pesar de que solo se forma este estado en presencia de 

O2. 

 Estudiando los mutantes de la hidrogenasa sensora de Ralstonia eutropha, se 

comprobó que la ruptura de la molécula de H2 y transferencia de un protón son 

necesarias para proporcionar la capacidad sensora a la enzima y que tan solo la unión 

del H2 al centro activo no es suficiente. No obstante el número de recambio del mutante 

no es importante para la capacidad sensora, ya que mutantes con un número de 

recambio muy bajo, como consecuencia de la mutación, mantenían intacta su capacidad 

sensora. 

 Los complejos biomiméticos sintetizados de hidrogenasa de [FeFe] modificados 

con ácidos carboxílicos, no supusieron ninguna mejora en cuanto a las propiedades 

catalíticas de los mismos en la producción de H2. Aunque se consiguió la 

inmovilización de uno de los complejos sobre electrodos de carbono, debido a la 

irreversibilidad de los procesos redox del compuesto y a la poca estabilidad del mismo, 

el electrodo resultante no pudo ser empleado catalíticamente.  
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