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Au tout début, il y eut celui qui possédait la graine d’idée. Ma téte devint son coton
humide. ..

Ensuite il y eut ceux qui offrirent un jardin et celui qui accepta d’arroser jour aprés jour cette graine

devenue plantule.

Comme dans toutes les histoires heureuses de graines, il y eut un soleil, une terre fertile avec
des petits vers travailleurs, il y eut méme des abeilles pour venir butiner les premiéres fleurs et

féconder les premiéres idées. .. I[y eut la pluie et puis le beau temps.

Parfois il y eut du vent, mais jamais vraiment d orage... plusieurs fois, il y eut des

papillons... Décidément, cette graine était bien tombée.

Aujourd’hui je tiens dans mes mains un petit fruit encore vert que je ne finirai peut-étre pas

de mirnir. ..

Ne me demandez pas comment cela a pu fonctionner, c’est beaucoup trop compliqué !
Je sais qui est la graine, je sais qui est la pluie, je sais qui est [abeille. .. leurs noms sont bien rangés

dans ma téte... A tous ceux-la je dis merci |
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Avant propos

Ce travail se situe dans le contexte de la chimie des organolithiens, qui a fait I'objet
de nombreuses études théoriques et expérimentales pendant ces dernieres années. Il concerne
plus particulierement I'étude de la structure et de la réactivité des systémes superbasiques
monomeétalliques lithiés a I'aide de différents outils de la chimie théorique. Ces systémes ont
été développés dans notre Unité par I'équipe SOR (Synthese Organométallique et Réactivité),

avec qui nous avons collaboré tout au long de cette étude.

Les organolithiens sont avant tout des bases fortes utilisées dans des réactions de
déprotonation, mais souvent elles agissent également comme nucléophiles. Ainsi, en fonction
de l'acidité des protons du substrat et des conditions opératoires de la réaction, on aboutira
plutdt & une réaction ou l'autre. Cet état de choses a conduit les chimistes organiciens a
développer de nouveaux systéemes, qui peuvent étre des bases simples ou associees, appelées
aussi superbases, cherchant a moduler leur efficacité mais également leur sélectivité. Dans ce
contexte, LochmarH a étudié la réactivité de nombreuses bases unimétalliques de type RLi /
ROLi constatant que, quel que soit I'alcoolate considéré, on ne parvient pas a modifier de
fagon sensible la réactivité de RLi. Il conclut donc que le terme « superbase » ne convient pas
aux bases unimétalliques lithiées. Cependant, dans les travaux récents de I'équipe SOR, il a
été montré que l'association aeBuLi et d'un activant de type aminoalcoolate dans un
solvant apolaire conduit bien & une superffds€ette association originale permet
notamment de réaliser une lithiation efficace d’aromatiqmefeficients en évitant les
réactions classiques d’addition nucléophile deBuLi sur ces composés. De plus,
contrairement a ce qui est observé avec les réactifs basiques classiques, la lithiation induite
par le n-BuLi-aminoalcoolate de lithium a toujours lieu de facon régiosélective en position
alpha de I'azote pyridinique, et ceci, méme en présence d’'un groupement ortho-directeur sur

le noyau.

n-BuLi /
N
\\“N\ /O N O
O me”
X _ _ X
LIiDMAE ou LiPM
/ /
N cl hexane Li N cl



Pour mieux comprendre les raisons qui conduisent a ces observations, nous avons
envisage I'étude théorique de la structure et la réactivité des superbases deBiypie
aminoalcoolate de lithium. A l'aide des outils de la chimie théorique nous avons cherché a
déterminer les différentes structures possibles pour les agrégats superbasiques. Dans un
premier temps, la dynamique moléculaire etnéshodes mixtes QM/MM ont été utiliségsur
modeéliser I'effet d’un solvant coordinant sur les différents types d’agrégats. La réalisation de
ces simulations est um@emiéredans le domaine de la chimie des organolithiens. En effet,
hormis quelques études de type Car-Parrinello en phase g&z&usecune simulation n'a
été publiée dans la littérature. La raison principale est probablement 'absence de champs de
force classiques adaptés pour ce type de systemes. L'approche QM/MM développée dans
I'équipe de chimie et biochimie théoriques de Nancy sera utilisée ici et nous verrons qu'il
s’agit d'une méthode trés efficace dans ce domaine. Ensuite, le réle de la solvatation sur la
contribution entropique et enthalpique a I'énergie libre des agrég¢atd.i, LiPM (LiPM=
(S)-N-méthyle-2-pyrrolidine méthylate de lithium, voir schéma) et des agrégats mixtes
BuLi / LiPM a été discuté en détail. Enfin, nous avons réalisé quelques calculs d’états de
transition qui nous permettront de discuter rapidement et de maniere plutét prospective, les
mécanismes réactionnels possibles lors de la réaction de la 2-chloropyridine avec la superbase
n-BuLi / LiPM dans différents solvants. Cet aspect est loin d’étre complétement élucidé et fait
partie des perspectives intéressantes de ce travail de these.

L’ensemble des résultats sera présenté dans les chapitres 3 et 4, dont une partie sous
forme d’articles publiés ou soumis. On finira ce manuscrit par un rappel des principales

conclusions dégagées au cours de ces recherches.

[1] L. Lochmann, Eur. J. Inorg. Chem. 2000, 1115-1126.

[2] P. Gros, Y. Fort, Eur. J. Org. Chem. 2002, 3375-3383.

[3] H. Gérard, A. de la Lande, J. Maddaluno, O. Parisel, M. E. Tucketn&mys. Chem. A
2006, 110, 4787-4794.

[4] A. de la Lande, C. Fressigné, H. Gérard, J. Maddaluno, O. P&isah. Eur. J2007,13,
3459-34609.



CHAPITRE 1

Introduction
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Cette these a été menée dans le but d’apporter un éclairage théorique a certains
résultats expérimentaux inattendus obtenus dans notre unité par le groupe de Synthése
Organométallique et Réactivité (SOR). Ces résultats concernaient, comme nous l'avons dit
plus haut dans Avant proposla mise au point d’une réaction trés intéressante, la métallation
régiosélective de dérivés de la pyridine, a l'aide de composés organolithiens de type
« superbase unimétallique», alors que I'on pouvait s’attendre plutét dans ce cas a une réaction

d’addition nucléophile.

Il est cependant apparu trés rapidement, que la principale difficulté pour bien
comprendre les mécanismes réactifs impliqués, en comparaison par exemple a ceux
concernant les superbases traditionnelles ou les composés de type alkyllithien, était la
détermination de Il'espece active. Compte tenu de la grande tendance des composés
organolithiens a I'agrégation, ainsi que des effets de solvant, considérables, la détermination
des agrégats les plus stables apparaissait comme un objectif préliminaire fondamental. Le
challenge était important car les difficultés techniques dans les études d’'agrégats
d’organolithiens sont nombreuses, a la fois pour I'expérimentateur et le théoricien. Les
objectifs de la thése ont été donc en partie recadrés au cours du travail et nous avons
finalement consacré un effort particulier aux processus d’agrégation. L’ensemble de ces
objectifs et le contenu de ce manuscrit seront détaillés a la fin de ce chapitre d’introduction

qui est organisée de la maniére suivante :

Nous ferons dans un premier temps un rapide parcours bibliographique sur I'utilisation
de bases et de superbases en synthése organique, en rappelant également les principales
données théoriques disponibles dans la littérature sur la structure et les propriétés de ces
systemes. Nous aborderons ensuite la description des réactions classiques de lithiation des
dérivés de la pyridine et des nouveaux processus utilisant des « superbases unimétalliques »
développés a Nancy. Nous finirons par une présentation des probléemes concrets abordés dans

le cadre de notre travail.



1.1 Bases et superbases en synthese organique

Parmi les dérivés basiques utilisés en synthése organique dés le début slaclex
on trouve des composeés inorganiques telles que LiOH, NaOH ou KOH, mais également des
composés organiques, telles que les alcoolates ou les amidures. L'essor de la chimie
organomeétallique, d0 notamment aux travaux de Victor Grignard sur les organomagnésiens, a
conduit tres rapidement a I'utilisation intensive des bases a résidu organique contenant une
liaison métal alcalin — carbone.

Les composeés de type alkyllithien ont joué et jouent un role tres particulier dans ce
domaine mais d’autres organolithiens ont fait leur entrée. On entend par organolithien un
composé organigue contenant du lithium et présentant typiquement une liaison simple Li-X
(X =C, O, N), comme les alkyllithiens déja cités (RLi), les amidures de lithiwzL{Rou
encore les alcoolates de lithium (ROLI).

Les alkyllithiens sont des composés primordiaux dans les réactions de lithiation. lls
peuvent réagir en tant que base pour déprotoner un substrat comportant des protons acides. Ce
substrat peut étre une amine, un alcool, un dérivé carbonylé énolisable ou un composé
aromatique, par exemple. Néanmoins, ces composés sont aussi de tres bons nucléophiles et ils
permettent alors la création de nouvelles liaisons carbone-carbone. Les deux réactions

fondamentales impliguant les alkyllithiens sont celles représentés sur le Schéma 1.

électrophile
R-H . +
R—L =-—— " | R—Li —E > rR—E
- R—H

Schéma 1 : Réactions fondamentales des alkyllithiens

En fait, la déprotonation-métallation (substitution d’'une liaison carbone-hydrogene
par une liaison carbone-métal) est une réaction essentielle en synthése organique. La majorité
de ces processus fait appel a une réaction acido-basique classique. L'agent de métallation est
une base généralement chargée mais qui peut aussi étre neutre (base de Lewis). L'efficacité de
la déprotonation-métallation dépend de l'acidité du proton a arracher, mais aussi de la base
métallante utilisée. Les agents déprotonation-métallation sont aussi des nucléophiles
puissants et leur comportement dépend de la nature du substrat qui leur est opposé. Ainsi,

dans un certain nombre de cas, des réactions secondaires non souhaitables sont présentes et



ceci a conduit les chimistes organiciens a développer de nouveaux systémes basiques, simples

ou associés (superbases), tout en cherchant a moduler leur efficacité et leur sélectivité.

Une description exhaustive des systemes basiques lithiés et de leur utilisation n’est pas
souhaitable dans le cadre limité de ce manuscrit, mais nous ferons une présentation rapide de

guelgques systemes importants.

1.1.1 Bases classiques

a) Les alkyllithiens

La premiére préparation des alkyllithiens a été publiée par Schlenk et'Hbks.
akyllithiens sont la pierre angulaire de la chimie des organolithiens puisque la plupart des
réactifs sont issus de ces derniers. Les membres les plus communs soAtMiLi,> 7 &
n-BuLi,* & °® et t-BuLi.[* 12 13 7 20ces systémes se trouvent sous forme d’agrégats en
phase solidd®! liquide ?* #® et méme gazeu$¥! la taille des agrégats dépendant de
plusieurs facteurs tels que I'effet stérique du groupe organique attaché au lithium, la présence
de groupes chélatants, la température, la concentration, etc. L'influence du groupe attaché au
lithium a été montré par I'étude des équilibres entre différents états d'agrégation dans un
méme solvanf: Y Ainsi, dans le THF, on constate un équilibre tétrameére / dimérenpour
BuLi, dimére / monomére powBuLi, et dimére / monomére pour PHY. Le solvant a
aussi une importance capitale. Quelques études expérimentales réalisées sur les alkyllithiens
sont récapitulées dans [Eableau 1. Le comportement dynamique des alkyllithiens en
solution a été étudié > notamment au niveau intra et intermolécul&ire: 3” Fraenkel et
coll. ont également étudié les processus dynamiques en série allyllithium en utilisant des
méthodes RMNFL3!

Tableau 1. Quelques études expérimentales réaliséesBuiri

gginV?ZLélatant Agrégation Méthode Référence
THF tétramere / dimere RMN [9-11, 24]
THF, DME tétramere RX [14]
TMEDA dimeére RX [14]
TMEDA tétrameres liés RX [12]
Pentane hexameére RX [13]
cyclohexane hexameére RMN [4, 36]
hexamére et

Phase Gazeuse RPE [16]

tétramere




En ce qui concerne les approches théoriques, Schleyer a été un pionnier. Une revue
consacrée a la modélisation des organolithiens en général a été publiee par Streitwieser,
Bachrach et Schleyéf! La plupart des calculs sur les alkyllithiens ont porté sur le
méthyllithium 288 mais d’autres systémes ont fait I'objet d'investigations, notamment
EtLi, 40 51 58, 391y j 150 5% 58lgt phLjl0: 3% ginsi que certains allyllithiund&> 6062

Les calculs les plus anciens ont été abordés au niveau semi-empirique, notamment
avec la paramétrisation MNDO. En 1993, Anders et/&lant optimisé les paramétres PM3
du lithium obtenant des résultats (données thermochimiques et géométriques, énergies
d’agrégation) bien meilleurs que ceux obtenus avec MNDO. En 1995, Pratt &f aoit
réalisé une étude sur plusieurs organolithiens incluant des liaisons Li-C, Li-O et Li-N
(méthyllithium, allyllithium, cyclopentadiényllithium, amidure de lithium, imidure de lithium
et énolate de lithium). Les résultats théoriques MNDO, PM3, DFT et MP2 ont été comparés
avec les résultats de spectroscopie infrarouge a I'état s@al@eau 2). La conclusion
essentielle est que, bien que les paramétres PM3 d’Anders offrent une amélioration
significative par rapport a MNDO, ils restent insuffisants et dépendent du systeme étudié.

En 2001, Thiel et coll. ont utilisé les méthode MP2 et CC (coupled-cluster) pour
calculer le spectre de vibration du monomére M¥LiPouchan et coll. ont calculé les

contributions anharmoniques aux spectres de vibration des agrégats de méthyifittium.

Tableau 2.Géométries calculées et expérimentales du monomere méthyllithium (distances en
A et angles en degréy!

Méthode C-Li C-H Li-C-H
MNDO 1.821 1.117 112.0
PM3 1.929 1.095 109.5
Dmol-min 1.902 1.210 116.5
Dmol-DNP 1.965 1.111 113.3
MP2/6-311G(d) 1.992 1.098 112.7
MP2/6-311+G(d) 1.994 1.099 112.6
Expériencé” 2.100 1.120 -

B Estimé & partir de données IR

Plus récemment, Maddaluno et d8il.>” ont exploité les techniques de dynamique

moléculaire ab initio pour étudier les agrégats de méthyllithium en phase gazeuse et évaluer

8



les constantes de couplafgqi,c). Les fluctuations de la structure des systemesl(THa une
température donnée ont été étudiées en reéalisant des trajectoires de dynamique moléculaire
Car-Parrinello (CPMD) a 300K. Les propriétés RMN sont alors calculées a partir d'un
echantillonnage de structures au niveau DFT. Ces études ont permis une analyse fine des
résultats expérimentaux et les auteurs ont établi une corrélation entre les constantes de
couplage Li-C et I'angle H-C-Li. L’approche CPMD a été aussi utilisée pour déterminer la
structure de @,Li,.%¥ Le travail théorique le plus complet consacré & des alkyllithiens en
phase gazeuse est sans doute celui de Rayez dt*t@les auteurs ont réalisé une étude
structurale des agrégats de plusieurs dérives RLi [R = méthyle-, étmAde-) propyle, (n-,

s, t-) butyle] a l'aide des calculs théoriques au niveau DFT. L’effet de solvatation a été
abordé avec un modéle de micro-solvatation et la méthode DFT par Pratt'® polir

étudier les agrégats de Meli, EtLiBaiLi et tBuLi avec quelques molécules de THF.

Les approches théoriques ont également été exploitées pour étudier la réactivité des
alkyllithiens. Une simulation CPMD a été réalisée pour étudier la réaction d’amorcage de la
polymérisation de I'isopréne par le méthyllithium en solvant hydrocafBdn€uffe et
coll.®® ont étudié la réaction du méthyllithium avec le monoxyde de carbone et I'isonitrile de
méthyle par la méthode DFT. Les résultats théoriques et spectroscopiques font apparaitre
I'existence de carbonyllithium et d’acétylure de lithium (ainsi que de leurs homologues
isonitrile) a basse température. Les méthodes B3LYP/6-31+G(d) ont été utilisées par Nugay
et coll’® pour vérifier le mécanisme de polymérisation anionique du méthacrylate de
méthyle (MMA) par des mélanges n-BuLi / azines (pyridine, pyridazine, pyrimidine et 1,3,5-
triazine). Cette étude a permis d’expliquer les résultats observés expérimentalement, en
particulier, elle montre que n-BuLi et les dérivés aziniques réagissent pour former un
complexe de type sigma. Le system®uLi / triazine présente la barriere d'activation la

plus faible, ce qui en fait un initiateur de polymérisation privilégié.

b) Les amidures de lithium

La premiére préparation des amidures de lithium a été rapportée par Tifetley
amidures de lithium sont des bases largement utilisées en synthése organique, principalement
le diisopropyle amidure de lithium (LDA) et le 2,2,6,6-tétraméthylpipéridyl amidure de
lithium (LTMP) (Schéma 2). Cependant, la structure cristdfithedu LDA n'a été

déerminée qu'en 1991. Les amidures de lithium sont des nucléophiles faibles, leur basicité



est moins forte que celle des alkyllithiens. Ces propriétés en ont fait des bases de choix dans

des réactions de métallation avec des substrats électrophiles et/ou portant des fonctions

électrophiles’® ™
I ;
Y N\‘/ N
LDA LTMP
Schéma 2.

L'état d’agrégation des amidures de lithium a été étudié par plusieurs gréupds.
La structure en solution a été déterminée initialement par Bauer &flcet].plus tard, par
Collum et colll™ Les alkylamidures ont également été employés en synthése asymétrique.
Au cours de ces derniéres années, un gr,nombre d'amidures de lithium chiraux ont été étudiés
par spectroscopie infrarouge. Les structures en solution et la dynamique ont été élucidées dans
différents solvants. Diverses tailles d’agrégats ont été mises en éVitiéfceais les diméres

semblent &tre majoritairds’ 2

Des nombreux travaux théoriques ont été publiés dont un certain nombre releve d’'une
approche a la fois expérimentale et théorique. On doit ici citer notamment les contributions

des équipes de Hilmersson et Davids$di? 828 Maddalund®°® Boche!®* ° Collum™
75, 78, 90, 93-ll4bt Prat{47, 115-121]

Pratt et coll.!*® ont utilisé la méthode PM3 et HF pour étudier les hétéro-agrégats des

systémes azaallyle lithium. Anders et dii! ont effectué des calculs MNDO, PM3 et MP2

sur des systémes 4-picolines monolithiés et leurs complexes avec TMEDA et THF. Plus tard,
ces auteurs ont utilisé les approches théoriqgues MNDO, PM3, HF et MP2 pour étudier la
déprotonnation des nitriles par I'amidure de lithium. Tomas-Vert ettlise sont intéressés

a différentes conformations cycliques des agrégats d'amidure de lithium en étudiant les
parametres géomeétriques et les énergies d’agrégation et de solvatation par MNDO, PM3, HF
et DFT. En utilisant les méthodes P32 82861 80, 82 ot  pETIB4 8. 87 Hjimersson et
Davidsson ont étudié différents homo et hétéro agrégats (amidures / alkyllithien) et leurs
complexes avec les solvants éthérés. D’autre part, le groupe de Maff8dMiacutilisé les

méthodes DFT pour analyser les forces intermoléculaires responsables de I'agrégation, étudier
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la structure des systémes mixtes amidures de lithium / alkyllithiens, modéliser I'étape de

condensation sur un aldéhyde et estimer I'effet d’'un solvant polaire.

c) Les alcoolates de lithium

Le premier travail sur les alcoolates de lithium a été réalisé par CHEBl®Bjen que
les alcoolates de lithium aient été utilisés comme catalyseurs dans des réactions de
polymérisation depuis 1960, les informations sur leur structure et leur réactivité restent
jusqu'a nos jours insuffisantes. En 1960, Whe8f&yet DunkeH?® ont indépendamment
présenté des études de diffraction sur des poudres de méthylate de lithium. De nombreuses
études infrarouge et RMN ont montré que les alcoolates de lithium forment des agrégats en
solution de facon semblable aux autres organolithiens. La premiere structure cristalline
détaillée d'un alcoolate de lithium a été obtenue par le groupe de Power éif1988.
dimere det-butylate de lithium solvaté par deux molécules de THF a été observé. Plus
récemment, Schildbach et cBfi® ont décrit une structure cristalline hexamériques pour le
(S)-N-méthyle-2-pyrrolidine méthylate de lithium (LiPMpBdghéma 3). Ce composé est
précisément celui utilisé par I'équipe SOR dans les superbases unimétalliques lithiées qui

feront I'objet d’une attention toute particuliére dans ce travalil.

N o)
Me/ "L
LiPM
Schéma 3

Les études de diffraction des rayons X et de spectroscopie ont confirmé la possibilité
de différentes tailles pour les agrégats d'alcoolate de lithium allant du monomére au
tridécameré*®34 Les alcoolates de lithium présentent une basicité inférieure a celle des
akyllithiens et des amidures de lithilfi>**") Les alcoolates chiraux de lithium ont été
employés comme bases pour la déhydrohalogénation énantiosélective et des déprotonnations

asymétrique&38-141
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La premiere étude théorique sur les alcoolates de lithium a été publiée par Wiberg qui
a étudié le monomere du méthylate de lithium (MeOLi) parmi une série d’'ions d'alcoolates.
(142 plys tard, Schleyer et colt*® “*4ont étudié les interactions lithium-hétéroatome (O, S)
pa les méthodes PM3, HF et DFT, dans les systemes Li-gi2ctHiryl), Li-O-CHy(2-
thienyl) et Li-O-CH-C=C-H. De leur cdté, Boche et cdif! se sont intéressés a des structures
de l'intermédiaire tétraédrique formé lors de la réaction du diméthylbenzamide avec le
phényllithium. lls ont étudié différentes conformations de I'aminoalcoolate Li-QRGIR
N(R3R4) en utilisant les méthodes HF//PM3 et MP2 (Tableau 3)

Tableau 3. Energie relative (kcal/mol) des conformeres A et B obtenus par la méthode
RHF/3-21G//PM3. Les valeurs obtenues par MP2/6-31+G(d) sont représentées entre
parenthése$?

| —
0 , | 'I
L Sk ry T~
l\\\\l \N: V . \l// R3
R? R
A B
Conformeére R=R’ R=-R’ AE
A H Me 0.0
B H Me 1.5
A Me H 0.0 (0.0)
B Me H 4.5 (-6.0)

En 1999, Armstrong et cdft*® ont effectué des calculs HF pour étudier les agrégats
des aminoalcoolates de lithium Li-O-GHNH, et Li-O-CH(Me)-NH,. D’aprés leurs résultats
présentés dans [Eableau 4, I'enthalpie d’agrégation par monomere augmente avec la taille
d’agrégats pour n=1 a 6. De plus, les paramétres géométriques calculés sont en accord avec
les données expérimentales disponibles. D'autre part, Goldfuss ét*®%otint utilisé
I'approche ONIOM (DFT: UFF) et HF pour étudier la structure du dimére du
dimethylaminomethyl phényle-1,3,3-trimethylbicyclo[2.2.1] heptane-endo-2-olate de lithium.
Les calculs théoriques ont permis d’analyser et comprendre les struttaiésa( 5).
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Tableau 4. Enthalpie d’agrégatiomMH .44 (kcal/mol) en phase gazeuse : n représente le
nonmbre de monomeres dans l'agré

N |_|\O
N /
N 9TyoN li-0 \'\cl)YL.LI';Z L|~l\ riNe
o-Li  N-Li—0— <o’ Licy, | S0 |
N4 ~0 N—/Li
N/LI O\/ N\/ \/N O\LI/OA
N
n= 1 2 3 4 6
i HF/6-31G(d)
AH agc AH ag(/n
2 62.6 31.3
3 117.1 39.0
4 180.8 45.2
6 289.8 48.3

Tableau 5.Géométries expérimentales et calculées du dimére de I'aminoalcoolate étudié par

[L46]
@\ _lia—_ o Y

Goldfuss et coll.
Of~._, . —U3
\ \\ 4/,’ L|];
/NG \\

OH KMe, \ /\Ns
\
() (2-Li),
(2-Li)2 (2-Li)2
structure cristalline B3LYP/6-31+G* : UFF
Li1-Ns 2.06 2.09
Li1-O3 1.84 1.90
Li;-Og4 1.83 1.87
Li;-O3-O4-Ns 341 335

Différents énolates de lithium ont fait I'objet de travaux de recherche réalisés par les
équipes de Muller et cdft*” ainsi que Schleyer et c8if® Dans les travaux de Tachibana et
Yano!**® les mécanismes de polymérisation anionique (réaction d’amorcage du
polymérisation de carbosilanes) ont été étudiés en utilisant MeLi et MeOLi. Aprés

comparaison des deux mécanismes, ils ont conclu que MeOLi est plus sélectif que MeLi.
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Schleyer et coll. ont étudié des mécanismes réactionnels pour obtenir I'alcoolate de lithium.
La premiére étudé®® porte sur le mécanisme de formation de EtOLi par I'addition du
methyllithium, de I'hydrure de lithium et de leurs diméres sur le formaldéhyde. Ce mécanisme
a également été étudié par Streitwieser et'©dllen utilisant la méthode HF. La deuxiéme
étude *°@ porte sur le mécanisme d'ouverture nucléophile d'époxydes cycliques par le
methyllithium. Kitaura et colf**® ont analysé les fréquences de vibration calculées avec
I'approximation harmonique au niveau HF/6-31G(d,p) pour les monomeéres et les dimeres de
I'alcoolate de lithium et du carbonate d’alkyllithien. En 2002, Yakimansky a étudié I'effet de
butylates de lithiumr-BuOLi ett-BuOLi) sur la polymérisation anionique du styrene dans

les solvants polaires en utilisant la méthode BE4.

1.1.2 Superbases

Lessuperbasepeuvent étre définies comme une association de deux bases conduisant
a une nouvelle entité basique polymoléculaire ou complexe possédant une basicité différente
(souvent plus élevée), comparée a celle de chaque base prise séparément. Ce type

d’association correspond a une activation par formation des nouveaux agrégats :
(M1B1)m + (M2B2)n S (MB),

Il a été montré que les modifications de la basicité-BeLi étaient possibles en présence de

sels ou d’agentshélatantstels que la tétraméthyléthylénediamine (TMEBZ) ou encore le
1,4-diazabicyclo[2,2,2]octane (DABCO). Ce sont Ebehardt et Btiftequi, en étudiant la
télomérisation de I'éthylene avec des dérivés aromatiques, ont montré que ces diamines en

interagissant avec les organolithiens, étaient capables d’accroitre leur basiuitiné 4).

g '—‘i
R R
RLi / TMEDA RLi / DABCO

Schéma 4
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Historiquement, la premiére génération de superbases bimétalliquest{RuONa et
RLi / t-BuOK) est étudiée dans les années soixante par Lochmann &t'cbff Les espéces
obtenues sont considérées comme des alkylsodium et alkylpotassium et leur réactivité dans
les réactions de métallation et polymérisation est différente de celle des especes initiales. A la
méme époque, Schlos$&t a étudié I'activation d’organolithiens avec différents systémes
(solvants éthérés, amine ou alcoolate) et a montré que le tertio-butylate de potassium permet
d’accroitre la basicité de-BulLi. Cette superbase sera appeléEKOR (Schéma 5.

Rappelons que l'alcoolate de potassium est un systeme trés riche en électrons.

i
n-Bu. 0
-
LICKOR
Schéma 5

En 1989, Lochmann remarque a son tour, lors de réactions sur des dérivés halogénés,
que la réactivité d’'une superbase RLi / ROM (M=Na, K, Rb et Cs) ne dépend pas uniquement
de I'organolithien mais qu’elle est fortement liée a celle de I'alcoolate Utfifs&!

Le mécanisme d’action de ces superbases reste assez mystérieux, mais les
applications sont nombreuses, comme la métallation de dérivés aromatiques ou d'oléfines,
I'initiation de la réaction de la polymérisation anionique ou encore la formation de liaisons C-

C a partir des dérivés halogénés. Cependant, les superbases ne permettent pas de métaller
régiosélectivement des dérivés aromatiques ou des hétérocycles que dans les cas ou ceux-cCi
portent des groupements orthodirecteurs. Nous verrons cette réaction d’ortho-métallation plus

en détail par la suite.

Depuis quelques années, I'équipe SOR a développé une nouvelle claspentases
unimétalliques lithieéeassociant I&-butyllithium et un aminoalcoolate de lithium, combinant
un groupe amino chélatant et un systeme riche en électrons. Cette nouvelle superbase s’avere
étre le réactif de choix pour réaliser la réaction de métallation directe des hétérocycles azotes,
comme nous le verrons plus loin. Les aminoalcoolates utilisés sont principalement LIDMAE
(Schéma 6) et LIPM$%chéma 3.
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LIDMAE

Schéma 6

D’un point de vu théorique, plusieurs études ont été réalisées sur les systemes mixtes

lithiés. Les plus importantes sont illustrées dankaleleau 6

Tableau 6.Récapitulatif des difféerentes études théoriques réalisées sur les systémes mixtes

Type de base systeme étudiés Méthodes Références
Alkyllithien / Alcoolate de Alkyllithien: CHaLi
potassium (LICKOR) Alcoolate de potassium: GBK MP2//HF [162]
Alkyllithien: CHsLi, CHs Li, sC4Hg Li
Alkyllithien / Alcoolate de lithium | et t-CjHo Li E'I\:"f'empz [14fé 41]63’
Alcoolate de lithium: CKDLI
Alkyllithien: CHgzLi, C,Hs Li, C4Hg Li
o . . Amidure de lithium: LiNMe, LITMP, [49, 81, 83,
Alkyllithien 7 Amidure de lithium 3aminopyrrolidines et amidure de EII\Z/I? HF et 86-88, 163,
lithium avec chélation interne (S, O) 165-167]
différents amidure de lithium
Alkyllithien : CoHsLi
Alkyllithien / Dilithiodiamine Dilithiodiamine= N,N dimethyl DET [168]
1,3propanediamine LiNMe-(Chp-
MeNLi
Enolate de lithium / Amidure de Enolate de lithium CKCHOLI HF, MP2 et [119]
lithium Amidure de lithium : LDA DFT
- e Enolate de lithium : CFCHOLI
Enolate de lithium / Dilithiodiamine Dilithiodiamine= N,N dimethyl DET [168]
1,3propanediamine
Halogénure de lithium : LiBr
Halogénure de lithium / Alkyllithien | Alkyllithien: CHsLi DFT [169]
Halogénure de lithium / Enolate de | Halogénure de lithium : LiCl et LiBr HF, MP2 et [119]
lithium Enolate de lithium : CFCHOLI DFT
Halogénure de lithium / Amidure de | Halogénure de lithium : LiCl MNDO. HE
lithium Amidure de lithium : 3aminopyrrolidine5et DFT, [103, 167]
de lithium, LDA et LTMP
. - Halogénure de lithium : LiCl et LiBr
Halogénure de lithium ou Alcoolate o :
e T o Alcoolate de lithium: CHOLI
de lithium / Lithium carbénoide Lithium carbénoide : LICKC! et DFT et MP2 [170, 171]
LiCH,Br
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1.2 Lithiation de la pyridine

Les dérivés hétérocycliques pyridiniques présentent un potentiel synthétique trés
important. La métallation sélective de ce type de dérivés donne accés a une grande variété
fonctionnelle dans le cadre de la synthése de ligands et de molécules bioactives. Les premiers
essais de lithiation de la pyridine par des alkyllithiens ont montré cependant que cet
hétérocyclerrdéficient subit une addition nucléophilique de type Chichibabin sur la liaison
CN (Schéma 7.2 comme nous allons le voir, la lithiation de la pyridine est une réaction
difficile puisque trés peu de réactifs permettent une fonctionnalisation chimio- et
régiosélective. Le probléme de la régiosélectivité devient encore plus complexe dans le cas de
la métallation des pyridines substituées. Nous présentons brievement dans la suite les

différentes méthodes envisageables.

X : X . X
‘ RLI ‘ y -LiH
4 } =
N N N R
| R
R =n-Bu, Ph

Schéma 7 Attaque nucléophile de-BuLi sur le cycle pyridinique

1.2.1 Lithiation par des bases classiques

La lithiation est envisageable lorsque les positions alpha de la pyridine sont bloquées
ou lorsqu’un groupement suffisamment ortho directeur est présent sur le cycle. Le principe de
I’ ortho-métallation(DoM) consiste a choisir judicieusement un substituant électroattracteur
ayant pour effet I'accroissement de l'acidité du proton en ortho par effet inductif. Ce
substituant pourrait également jouer un rdle de complexant vis-a-vis du lithium, ce qui
favoriserait la lithiation en orthoSghéma 812" uUn gr,nombre de groupements

orthodirecteurs (GoD) ont été utilisés et répertoriés par Sni€cRus.
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| @
R .
Li

H‘_/
Schéma 8

Plusieurs autres techniques, telles que I'échange halogéne-métal ou la métallation par
les alkylamidures de lithium, peuvent étre employées pour parvenir a la lithiation du cycle
pyridinique sans addition nucléophilie de I'organolithien. La réaction d’échange halogene-
lithium est une méthode trés efficace de fonctionnalisation. Giffddret Wittig "8 ont
découvert a la fin des années 1930 que le dérivé halogéné conduit, a base température et dans
un solvant éthéré, au dérivé lithié correspondant. Rappelons que ce type de réaction n’est pas

observé lorsque X=GB5chéma 9)

X
‘ X RU - ‘ S Li RX
A Et,0 ou THF A
N T <-20°C N
X =1, Br
Schéma 9

Les premiers essais de métallation de la pyridine par le [SzAgma 2 dans I'éther
réalisés par Clarke et c&ll? ont conduit & la formation unique de la 2,2-bipyridine
(Schéma 10. Newkomé&®® a démontré par une étude RPE que le mécanisme est de type

radicalaire.

\ \
N LDA/HMPT
_ Et,0, -70°C _ P
N N N
Schéma 10
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Enfin, Kessar et colt® ont mis au point une méthode basée sur I'activation du cycle
pyridinique a I'aide d’'un acide de Lewis, BEt,O. Dans ce cas, la base LTMP a été préférée
au LDA.

1.2.2 Lithiation par des superbases

Parallelement aux travaux précédents, des réactifs superbasiques ont également éte
utilisés pour tenter la métallation sélective de la pyridine. La superbase LICKOR a notamment
été utilisée par Brandsma et doff 183 Elle permet de métaller efficacement sans formation
du produit d’addition nucléophile rencontré classiquement av8ulLi. Cependant, la
réaction n’est pas régiosélective et des mélanges de dérivés potassés sont systématiquement

obtenus $chéma 1)

X
| n-BuLi:t-BuOK
N/ THF /Hexane (2/1;

AN

Schéma 11

Comme nous l'avons dit plus haut, une nouvelle classe de superbases unimétalliques
lithiées associant le-butyllithium et un aminoalcoolate de lithium (LIDMAE ou LiPM) a été

proposée dans notre unité par I'équipe SG&héma 12

Li I\:/Ie Li Me
Bq/ \:Ij\l/ Me Bq/ N
\\Li’: j \\le
\O \\O
BuLi-LIDMAE BuLi-LiPM
Schéma 12
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Ces réactifs permettent de réaliser la lithiation efficace d’aromatigdésicients en
evitant les réactions classiques d’addition nucléophile-BeLi sur ces composés. De plus,
contrairement a ce qui est observé avec les réactifs basiques classiques (LDA ou LTMP), la
lithiation induite par ces superbases a toujours lieu de facon régiosélective en alpha de 'azote
pyridinique, et ceci méme lorsqu'un groupement ortho-directeur est présent sur le noyau en
position 2. Cette nouvelle méthode de lithiation donne un large éventail de possibilités pour la
synthése ciblée de pyridines polyfonctionnel@shiémails).

Il a été montré aussi que la métallation du cycle pyridinique par une superbase
comportant un aminoalcoolate chiral (LiPM par exemple) peut induire de la chiralité en alpha
de l'azote pyridinique. Les résultats obtenus pour la condensation de dérivés carbonylés
prochiraux ont montré que la fonctionnalisation énantiosélective s’avere possible avec des

excés énantiomériques modérés (35% dans I'hexane et 58% dans l&SThENA 131184

1.3 Objectifs de ce travall

Les objectifs de ce travail sont :

- Mieux comprendre les propriétés structurales et dynamiques des agrégats
d’organolithiens. Pour cela nous réaliserons une série de simulations de dynamique
moléculaire en solution. Les systemes étudiés sont :

(EtLi), afin de modéliser les agrégats d’alkyllithien.

(EtLi)n(MeOLi), afin de modéliser les agrégats mixtes alkyllithien / alcoolate de lithium.

- Analyser les propriétés des alcoolates de lithium en regardant notamment l'influence de
I'environnement sur la liaison chimique C-O-Li.

- Prédire les especes majoritaires dans les mélamBaki / LiPM en phase gazeuse et en
solution (hexane, THF) afin d'identifier celles qui pourraient étre les entités réactives dans
la métallation de la 2-cl-pyridine.

- Clarifier le role de I'enthalpie et de I'entropie dans les processus d’agrégation de ce type
de systemes.

- Expliquer les différences observées expérimentalement entre la réactivité des superbases

n-BuLi / LiPM et les agrégats deBuLi dans I'’hexane.
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i-PrNLi N
| _ ortholithiation
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THF
. H
N n-BulLi % Li
> - addition nucléophile
N FG z
n-Bu Y N FG
n-BuLi-LIDMAE
oun-BuLi-LiPM
X
hexane | P alpha lithiation
Li N FG

Agents de lithiation et sélectivité obtenues dans la lithiation de pyridines.
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N
N N
N XX S

= (L )

Li~ >N N L N L

FG = OMe, SMe,

NMe,,Cl, F, PPh @
M T E
e
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Différentes lithiopyridines générées paBuLi-LIDMAE

Schémals
N n-BuLi / LIPM*
Hexane,-78°C
P '
N FG <”3
r—C~ H
THF, -78°C ee:58%
Schéma 14
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CHAPITRE 2

Meéthodes de calcul utilisées
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Plusieurs méthodes de chimie théorique ont été employées dans ce travail de thése. Nous
n’en ferons pas une description détaillée, sauf pour I'approche QM/MM, moins répandue que
les autres méthodes. La section (2.1) présente un résumé pour les lecteurs qui voudraient avoir
un apercu rapide des méthodes utilisées sans rentrer dans le détail. Les sections suivantes
décrivent brievement les méthodes quantiques DFT (2.2) et les modeles de solvant utilisés,
implicites (2.3) ou explicites (2.4). La derniere section (2.5) est consacrée aux méthodes
mixtes QM/MM développées a Nancy. Par ailleurs, les méthodes utilisées seront rappelées
dans la présentation de chaque chapitre de résultats. Des détails supplémentaires peuvent étre
trouvés dans les ouvrages mentionnés ci-dessous. Pour les méthodes quantiques, le lecteur

pourra consulter par exemple :

- Eléments de chimie quantique & l'usage des chimistes, J-L. Rivail {£999).

- Essentials of Computational Chemistry: Theories and Models, C. J. Cramer {2006).
- Introduction to Computational Chemistry, F. Jensen (1599).

- Approximate Molecular Orbital Theory, J. Pople et al. (1986)

- Modern Quantum Chemistry,. I$zabo et S. Ostlund (1989).

Pour les méthodes de modélisation (mécanique et dynamique moléculaire notamment), le

lecteur peut se référer aux ouvrages :

- Computer simulation of liquids, M. P. Allen et D. J. Tildesley (1997).
- Molecular modelling: principles and applications, A. R. Leach (20601).
- The Art of Molecular Dynamics Simulation, D. C. Rapaport (2604).

Pour plus de détails sur les modéles de solvatation développés a Nancy et une bibliographie

relativement exhaustive, le lecteur peut consulter ces références :

- Méthode du continuum: The multipole moment expansion solvent continuum model: a
brief review. M. F. Ruiz-L6épez (2008) Ed. S. Cantto.

- Approche QM/MM : Combined Quantum Mechanics and Molecular Mechanics
Approaches to Chemical and Biochemical Reactivity. M.F. Ruiz-Lopez et J-L. Rivall
(1998) (Ed. P. v. R. Schleyéty.
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2.1 Résumé

Dans ce travail, nous avons eu recours a deux types de calculs principalement :

Calculs guantiqueslls permettent de déterminer I'énergie et la structure d'équilibre des

systemes avec un traitement explicite des électrons grace au calcul de la fonction d’onde.
Nous utilisons principalement (mais pas exclusivement) la théorie de la fonctionnelle de la
densité ou DFT, une approche trés répandue a I’heure actuelle. Un double choix est nécessaire
pour réaliser les calculs : le type de fonctionnelle et la base d’orbitales atomiques. Le niveau
B3LYP/6-31G(d) a été retenu ici car il présente un rapport qualité/colt satisfaisant compte
tenu de la taille de nos systemes. Pour les études en solution, les calculs « statiques » se font
en considérant un complexe formé du soluté et de la premiére couche de solvatation
(uniguement pour les solvants coordinants), les effets a longue portée étant pris en compte par
un modele diélectriqgue (modeéle discret/continu). Les énergies libres sont obtenues en faisant
un calcul de la fonction de partition (approximation du gaz idéal). Pour ce faire, un calcul des

fréquences de vibration est nécessaire.

Simulations de Dynamique Moléculairglles permettent d’étudier I'évolution dans le temps

d’'un systéme microscopique complexe (ici, les organolithiens en solution éthérée) et donc
d’examiner les fluctuations de différentes propriétés, notamment structurales. Les méthodes
standard utilisent un potentiel simple paramétré (dit champ de force) ou les interactions sont
estimées a partir de constantes de force harmoniques, de termes coulombiens et des termes de
van der Waals. Cela est mal adapté au cas des agrégats d’organolithiens dont les structures ne
sont pas correctement décrites par les champs de force disponibles. Nous avons donc préféré
une approche de type quantique/classique (dite QM/MM) développée dans notre groupe.
L'agrégat est traité quantiqguement (niveau B3LYP/6-31G(d)), le solvant est décrit
classiquement par un champ de force (OPLS). Les interactions soluté-solvant sont prises en
compte par un terme électrostatique et un terme de van der Waals. L'analyse des trajectoires
permet de déduire par exemple le nombre de molécules de solvant coordinées au soluté ou la

durée de vie des structures.
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2.2 Méthodes DFT

Dans nos calculs quantiques, nous avons utilisé principalement la Théorie de la
Fonctionnelle de la Densité. Cette approche constitue actuellement I'une des méthodes les
plus utilisées dans les calculs de structure électronique. La DFT trouve ses origines dans le
modele développé par Thomas et Fermi a la fin des années 1920. Néanmoins il faudra
attendre le milieu des années 1960 et les contributions de Hohenberg, Kohn et Sham pour que
soit établi le formalisme théorique sur lequel reposent les techniques de calcul actuelles. En
1964, Hohenberg et KoAH ont établi le théoréme fondateur de la DFT qui stipule que
I'énergie de I'état fondamental d'un systéme d'électrons interagissant avec un potentiel externe

est une fonctionnelle unique de la densité électroni¢ue p

L'énergie peut s’écrire comme une somme de plusieurs termes :

E [p®)] = T [p(®)] + f p(1) v (Dr + Vee [p(D)] + Exc[p(1)] (1)

avec p(r) = ¥*(r) ¥(r) 2

T[p(r)] est la contribution de I'énergie cinétique d’'un systéme d’électrons sans interaction
possédant la méme densi(é)pque le systeme réel. Les deux termes suivants caractérisent
respectivement I'énergie d’attraction coulombienne électron-noyaux et I'énergie de répulsion
coulombienne électron-électron. Enfin[lp(r)] est I'énergie d’échange-corrélation et inclut
aussi la différence entre ((f)] et I'énergie cinétiqgue du systéme d’électrons en interaction.
Comme dans la théorie Hartree-Fock, il existe un principe variationnel. La reformulation du
probléme par Kohn et Sh&fpar lintroduction d’'un systéme fictif d'électrons sans

interaction, permet d’aboutir a un ensemble d’équations mono-électroniques:

(3724 0@ + Vel + sl 1 = ©
o
onclo] = [ B0 @
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Dans cette expression, la fonctionnelle[p(r)] exacte n’est pas connue, des approximations
sont donc nécessaires. La précision des calculs est principalement limitée par la qualité de

cette fonctionnelle. Trois types sont traditionnellement considérés :

- Les fonctionnelles locales (LDA : Local Density Approximation) sont basées sur le modéle

du gaz d’électrons uniforme. Elles dépendent uniquement de la densité électronique en chaque
point de I'espace et négligent toute influence de I'inhomogénéité du systéme. Les énergies
d’échange et de corrélation sont donc données par une fonctionnelle qui dépend uniquement

de la densité localé’

- Les fonctionnelles a correction du gradient (GGA : Generalized Gradient Approximation)
pemettent de mieux représenter les régions a forte variation de charge et corrigent les défauts
des fonctionnelles LDA en tenant compte du gradient de la densité électronique. Les
fonctionnelles les plus employées sont : BeckE8®wW91!*°! pgé!®! et LYP.!")

- Les fonctionnelles hybrides HF-DFT estiment I'énergie d’échange a partir d'une expression
qui fait intervenir I'échange exact Hartree-Fock et I'echange DFT alors que I'énergie de
corrélation reste purement DFT. En général, elles conduisent a des résultats plus précis. Parmi
les fonctionnelles existantes, la plus utilisée est B3tYY®! que nous avons également

choisir.

2.3 Modeles implicites de solvant

Le modéle du continuum a été développé & partir des travaux déBotmsagel”

et Kirkwood?! Dans ces modéles, le solvant est traité comme un milieu continu diélectrique,
généralement supposé homogene et isotrope et caractérisé seulement par sa constante
diélectrique statique. Le soluté est placé a I'intérieur d’'une cavité créée dans le continuum,
polarise le milieu, qui a son tour, crée un champ électrique sur le soluté (le champ de
réaction). Le calcul de I'énergie d’interaction doit se faire de maniere auto-cohérente (Self-
Consistent Reaction Field). Il existe différentes approches qui, partant de ce principe,
permettent de traiter le soluté quantiquement. Les différences principales entre ces méthodes
concernent la facon de définir la forme de la cavité, I'algorithme utilisé pour calculer le
champ de réaction et celui employé pour évaluer les contributions non-électrostatiques,

nécessaires au calcul de I'énergie libre de solvatation. Une de ces versions est le modéle de

36



Pisd’>?®! ou modéle PCM (Polarized Continuum Model). Celui-ci représente la réponse du
diélectrique (le champ de réaction) par un ensemble de densités de charges distribuées sur la
surface de la cavité. Une deuxiéme méthode est celle développée par Cramer ef7thlar,
appelée SMx. Celle-ci utilise I'approximation de Born généralisée (GB), qui a besoin de
charges partielles atomiques sur les atomes du soluté pour calculer le terme électrostatique. La
méthode utilisée dans ce travail est celle développée dans notre équipe & N&nbgns

cette approche, le potentiel créé par la distribution de charge du soluté et le champ de réaction

créeé par le solvant sont décrits par un développement multipolaire.

Outre I'énergie électrostatique, I'énergie libre de solvatation comporte des termes de
répulsion, de dispersion et de cavitation. Ce dernier représente la variation d’énergie libre
nécessaire pour créer une cavité dans le solvant. Différents travaux ont été faits pour calculer
I'énergie libre de cavitatiol >% et I'énergie libre de dispersion-répulsidh?® Plusieurs
auteurs ont calculé la contribution non-électrostatique a I'énergie libre a l'aide de formules
basées sur l'utilisation de paramétres atomiques et des surfaces atomiques du soluté
accessibles au solvdft.***®! Les paramétres atomiques ont été obtenus en ajustant I'énergie
libre totale calculée pour quelques molécules de référence aux valeurs expérimentales
correspondantes. Dans ce travail, pour les termes non-électrostatiques, nous utiliserons les

parameétres proposeés dans la méthode PCM.

Les approches de solvant implicite, comme celle du continuum, peuvent étre
améliorées par la prise en compte explicite de quelqgues molécules de solvant. Dans ce cas, on
réalise un calcul quantique sur un systéme chimique appelé « supermolécule », composée de
la molécule de soluté et des molécules de solvant dans la premiere couche de solvatation,
placé dans le continuum diélectrique. Evidemment, ce modéle n’a d'intérét que lorsque le
complexe soluté-solvant implique des interactions intermoléculaires spécifiques suffisamment
fortes. Ce modele discret-continu a donc été employé ici pour étudier la solvatation des
agrégats-BuLi/LiPM dans le cas du THF, ou les atomes de lithium peuvent se coordiner au

solvant par des interactionsID.

2.4 Modeles explicites de solvant

Les modéles explicites utilisent plus généralement les approximations de la mécanique

moléculaire car cela permet de traiter un grand nombre de molécules. La mécanique
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moléculaire (MM) utilise un champ de force classique, c’est-a-dire un potentiel effectif qui
pemet le calcul rapide de I'énergie du systeme a partir de la position des noyaux. Ce champ
de force a des contributions entre atomes liés et non - liés. Les premiéres sont liées a la
déformation des liaisons, des angles de valence et des angles diedres. Les secondes sont liées
aux interactions entre atomes appartenant a différentes molécules ou séparés par au moins
trois liaisons. Elles sont calculées généralement par un potentiel coulombien qui représente les
interactions électrostatiques et par un potentiel Lennard-Jones pour les interactions de van der

Waals.

La mécanique moléculaire peut étre couplée a des techniques de simulation, les plus
communes étant la méthode de Monte-Carlo ou la dynamique moléculaire, que nous
utiliserons ici. En dynamique moléculaire, les conformations successives du systeme sont
générées en intégrant les équations du mouvement de Newton. Pour une conformation donnée
a un temps t, la force totale sur chaque atome est calculée avec le champ de force choisi. A
partir de cette force, on détermine les accélérations de chaque atome qui sont combinées avec
les positions et les vitesses au temps t pour calculer les positions et les vitesses awtemps t+
La force est supposée étre constante durant le pas d’intégration. Les algorithmes les plus
utilisés (Verlet*”! leap-frod*®) sont du type « prédicteur ouvert » dans lesquels le calcul des
nouvdles configurations se fait a partir des solutions des équations de mouvement et des
positions de la configuration antérieure. La dynamique moléculaire se place naturellement
dans I'ensemble microcanonique (N, V, E constants; N = nombre de particules, V = volume et
E = énergie total du systeme) qui correspond a un systéeme isolé ou I'énergie est fixée au
départ. D’autres ensembles thermodynamiques peuvent étre utilisés, cependant. Nous
utiliserons en particulier 'ensemble NVT(T = température). Les algorithmes associés le plus
couramment utilisés sont celui de Nosé-Hobvét d’Andersert> et celui de BerendsE
gue nous avons utilisé ici. Le systeme est constitué d’'une boite cubique contenant une
molécule de soluté et 500 molécules de solvant, avec des conditions périodiques et une sphere
de «cut-off » limitant I'extension des interactions entre chaque particule et son

environnement.

La principale difficulté pour pouvoir utiliser cette approche dans notre cas était
'absence d'un champ de force classique adapté permettant de décrire les agrégats
organolithiens. Nous avons choisi d’utiliser un champ de force élaboré de type QM/MM que

nous décrivons ensuite et qui peut étre couplé aisément a la dynamique moléculaire.

38



2.5 Champ de force QM/MM

Une description quantique de I'ensemble soluté-solvant en dynamique moléculaire est
possible, mais reste excessivement colteuse en temps de calcul, spécialement aabniveau
initio. Signalons qu’'une méthode de dynamique moléculaire au niveau semi-empirique a été
récemment mise au point dans I'équffeBien que plus abordable que la dynamigie
initio, cette approche reste couteuse. De plus, la description des organolithiens au niveau
semi-empirique n’est pas suffisamment précise compte tenu des objectifs que nous nous
sommes fixés. Les méthodes mixtes QM/MM représentent un bon compromis entre les
champs de force classiques MM et les approches pureinenitio. En effet, elles permettent
de limiter la description quantique a la partie intéressante du point de vue chimique (sous -
systeme QM, le soluté dans notre cas). L'environnement (le solvant) est alors décrit par un
champ de force de type mécanique moléculaire (sous - systeme MM). Les premieres etudes de
ce type ont été réalisées par Warshel et LE¥itSingh et Kollmak® et Field, Bash et
Karplu®® qui utilisaient une approche QM de type semi-empirique. Ultérieurement, la
méthode a été étendue aux méthoatesnitic® > et DFTP® 6¢4 Quelques revues sur cette

méthodologie ont été publiég§.*>*"

Pour calculer I'énergie du systeme, un hamiltonien effecti, est construit comme

unesomme de trois termes :

Hett = Hom + Hommm + Huw %)

Hom et Huw sont les hamiltoniens pour les sous-systemes respectivement quantique et
classique et KQwwmw est I'hamiltonien d’interaction entre la partie quantique et la partie
classique. Pour simplifier, on fait I'nypothése pour le moment qu’il n’'y a pas de liaisons
chimiques entre les atomes QM et les atomes MM (ce qui sera le cas dans ce travail). D’'une
facon générale, &lymm €St construit en sommant les contributions électrostatiques de van der

Waals et de polarisation.

HQM/MM — HQM/MM+ HQM/MM + HQM/MM (6)

elec pol vdw

Une expression similaire peut étre écrite polff'HNéanmoins, si le solvant est flexible, les
termes d’interaction entre atomes liés (liaisons, angles et torsions) sont a rajouter dans le

terme H™.
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HMM = HEM + HYol + Hogw + Hifey 7)

elec vdw liés

L’hamiltonien de van der Waals prend en compte les interactions non électrostatiques et peut

étre approximé en utilisant une expression de type Lennard-Jones :

o 12 o 6
= 33 ) ()
S Rns Rns

n

gt = 3 e 2 - (2

s t<s

(8)

ou Ry représente la distance entre deux sites MM s efstePrésente la distance entre un
atome quantiqgue n et un site classique s,egtet o,, Sont des parameétres associés
respectivement a la profondeur du puits et a la distance de collision, généralgneent,,

sont définis a partir des paramétre atomiques:

€ab = /€ €p et Oab = (10)
L’expression des hamiltoniens électrostatique et de polarisation dépend du champ de

force utilisé. Une formule générale pour les interactions moléculaires électrostatiques

classiques a été donnée par StBHeNous négligerons ici les termes de polarisation

HMM HSI\;I/MM

pol €t en utilisant des champs de force effectifs non-polarisables pour le solvant.

Dans ce cas, on considére les sites classiques comme des chaegeBhamiltonien
électrostatique QM/MM s'écrit en unités atomicti¥s

HQM/MM _ 1 Zz_s_l_z qsZn
elec 2 - i Rsi Rns

S n

(11)

Z, est la charge nucléaire de 'atome n dans la région quantique, i représente un électron.

Le calcul de la fonction d’onde du systeme QM se fait en utilisant I'hamiltonien
effectif Hegr, mais uniqguement les termes qui dépendent des coordonnées électroniques sont

nécessaires. Ainsi, les équations de Hartree-Fock ou Kohn-Sham s’écrivent
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ds

Rsi

Fo= FO — Z{A

S

Dans de nombreux cas, la séparation des parties QM et MM est évidente et ne pose

"> (12)

pas de probléeme s’il n’y a aucune liaison entre les atomes quantiques et classiques (cas d’'un
soluté dans un solvant par exemple). Par contre, pour les gros systemes tels que les protéines,
la situation est plus délicate. Heureusement, I'expérience prouve qu’une perturbation créée
par une modification chimique locale dans la molécule ne modifie pas en général la structure
électronique des atomes localisés a une certaine distance du site de réaction. On peut donc
envisager de traiter une partie de la molécule avec la mécanique classique, la difficulté
principale étant de choisir I'endroit de la coupure. Il existe plusieurs modeéles traitant cette
séparation. Une solution simple est de saturer la valence du fragment QM avec des atomes
d’hydrogeéne (link atom§® " Le «link atom » peut aussi &tre remplacé par des groupes
méthyle ou des pseudo-halogéHésUne approche différente est la méthode LSCF (Local

Self Consistent Field) développée par Rivail et/€dla Nancy. Dans la méthode LSCF, les
liaisons entre fragments QM et MM sont représentées par des orbitales liantes strictement
localisées (SLBO) qui sont obtenues par des calculs quantiques sur des petits composés. Ces
orbitales liantes localisées sont transféralife$® Gao et al’ reprenant le méme schéma,

ont développé une méthode d’orbitales hybrides généralisées (GHO) au niveau semi-

empirique, ou 'on utilise des fonctions de base sur I'atome frontiere MM.

L’intérét principal de cette approche QM/MM est que son couplage avec des
techniques de simulation statistique ne pose aucune difficulté majeure. En dynamique
moléculaire, on doit calculer les forces sur tous les atomes, ceux du sous-systeme QM et ceux
de la région MM. La forme de I'hamiltonien effectif décrit ci-dessus permet d’obtenir les
dérivés premieres de I'énergie de facon analytique et donc de facon efficace du point de vue

computationnel. On a donc :

: OEr
27 9R, (13)

ou F, est la dérivée premiéere de I'énergie par rapport aux coordonnées nucléaires de I'atome

a. Pour accélérer les calculs, on peut utiliser ces stratégies :

- Equilibrer (thermaliser) le systeme. Dans un premier temps, on utilise un champ de
force classique. Dans notre cas, compte tenu de I'absence d’'un bon champ de force
pour les organolithiens, le soluté est rigide dans cette étape. Cette phase
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d’équilibration « classique » est poursuivie par une deuxiéme équilibration QM/MM,
cette fois-ci sans aucune contrainte géometrique sur le solute.

- Initialiser la fonction d’onde a chaque étape en I'approximant soit a la fonction d’'onde
du pas précédent (option retenue ici) soit a une fonction obtenue par extrapolation des
orbitales moléculaires des 2-3 pas précédéftsCeci permet de diminuer

significativement le nombre de cycles SCF et donc de réduire le temps de calcul.

Dans ce travail, nous avons utilisé un code mis au point récemment au lab8fafdite.
contient une interface entre les programmes Gaussian 03 et Tinker 4.2 et est largement plus

général que le code DFT/MM développé initialen&ht.
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CHAPITRE 3

Etude par dynamique moléculaire QM/MM d’agrégats

modeéeles RLi et RLI/ROLI dans un solvant éthéré.
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3.1 Résumé

Ce chapitre est consacreée a I'étude de la dynamique d’agrégats modeles en solution de
type éther afin de mieux comprendre les interactions mises en jeu a la fois entre les

monomeres de I'organolithien et entre I'agrégat et le solvant.

Le principal objectif sera d’examiner la structure des molécules de solvant coordinées
a l'agrégat (nombre, stabilité) et la flexibilité des structures (ouverture possible des formes
cycliques pour le dimere ou cubique pour les tétrameres). Déterminer le nombre de molécules
de solvant coordinées a I'agrégat est fondamental pour pouvoir évaluer les enthalpies et les
entropies dans les complexes, ce que nous aborderons dans le chapitre 4. Cela dépend bien
évidemment de la température et dans nos simulations nous avons considéré T=200K. Le
solvant est un modele de diméthyléther OzZHDME), souvent utilisé pour modéliser le
THF.

Du point de vue méthodologique, nous avons utilisé une approche de type QM/MM

pour les raisons qui ont déja été évoquées dans le Chapitre précédant. En effet, il n'y a pas a
I'heure actuelle aucun champ de force de type classique qui soit bien adapté a I'étude
d’organolithiens. On peut cependant signaler que quelques efforts ont été accomplis pour
paramétrer le champ de force MM3 dans le cas particulier des amidures de lithium. La
dynamique moléculairab initio pourrait étre envisagée ici, et en fait, quelques applications
sont parues récemment portant sur I'étude de systemes en phase gazeuse ou microsolvaté.
Mais en raison du temps de calcul requis par cette approche, particulierement colteuse, elle
ne peut étre envisagée que pour des systemes simples et pour de temps de simulation

relativement courts.

Dans la premiére partie, nous présentons les résultats obtenus pour les especes EtLi,
(EtLi), et (EtLiy dans le DME. La structure initiale du dimere est cyclique et celle du
tétramere est cubique. L'analyse des trajectoires montre que le nombre de coordination des
atomes de Li est toujours 4 quelle que soit la taille d’agrégat. En d’autres termes, le
monomere se coordine avec 3 molécules de solvant alors que le dimére et le tétramére se
coordinent avec 4. Différentes simulations sur des structures disolvatées du monomere
(nombre de coordination de Li = 3) ont montré que la formation des structures trisolvatées
(nombre de coordination de Li = 4) est extrémement rapide puisqu’elle se fait en moins d’'une

picoseconde. Nous avons aussi montré que les interactions Li-O sont particulierement fortes
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et qu’aucune dissociation Li-solvant ne se produit pendant le temps de simulation. La
comparaison de différents calculs d’optimisation de complexes QM/MM montre clairement
qgue l'effet du solvant sur la distance Li-C des agrégats est plus faible que l'effet de
I'agrégation. Enfin, au cours de la simulation, une structure ouverte du tétramere ayant une

durée de vie courte a pu étre observée.

Dans la deuxiéme partie, nous avons étudié la dynamique des systemes MeOLi,
(EtLi)(MeOLi) et (EtLi)(MeOLi), toujours dans le DME. Cependant, compte tenu de la
rareté des calculs théoriques sur les alcoolates de Lithium, nous avons consacré une partie de
nos recherches a I'étude de la structure géométrique et électronique de MeOLi dans différents
environnements. Comme cela a déja été montré par d’autres auteurs, I'angle d’équilibre C-O-
Li est linéaire pour le monomére isolé; ce qui est en relation avec le caractére fortement
ionique de la liaison O-Li. Cependant, nous avons pu constater que la variation de I'énergie en
fonction de cet angle reste tres faible (fréquence de vibration trés basse). Cela se manifeste
davantage en présence d’'un milieu fortement diélectrique. Par ailleurs, I'interaction avec une
molécule électrophile ou un acide de Lewis conduit & une structure C-O-Li fortement coudée
permettant la coordination avec une paire libre de I'oxygene (par exemple dansBt&Li
Les simulations de dynamique moléculaire QM/MM des agrégats conduisent a des résultats
partiellement équivalents a ceux décrits ci-dessus. En ce qui concerne la forme du dimere et
du tetrameére ainsi que la coordination totale des atomes de Li, les résultats pour EtLi restent
valables. En revanche, aucune forme ouverte du tétramére n’'a été observée cette fois, les
fluctuations des distances Li-O(DME) étant sensiblement inférieures dans les systemes

mixtes.
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3.2 Simulation d’agrégats RLi

Article publié dans Theoretical Chemistry Accoud®0¢, 121, 321-326.
Combined ab initio and classical Molecular Dynamics simulations of alkyl lithium
aggregates in ethereal solutions
http://dx.doi.org/10.1007/s00214-008-0471-2

51



52



Combined ab initio and classical Molecular
Dynamics simulations of alkyl-lithium aggregates
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Abstract

Molecular dynamics simulations of organolithium aggregates in solution are reported for the
first time. We use a combined quantum/classical force field (the so called QM/MM approach)
and study ethyl-lithium aggregates in dimethyl ether (DME) solvent. The solutes are
described at the Density Functional Theory level while solvent molecules are described using
Molecular Mechanics. NVT Molecular Dynamics simulations are carried out in the Born-
Oppenheimer approximation. After equilibration, the production phase was run for 80 ps
(monomer), 40 ps (dimer) and 26 ps (tetramer). The analysis of the results focuses on Li
coordination as a function of aggregate size and we show that the total Li coordination
number is always 4. No decoordination has been observed along the simulations at 200K.
Fluctuations of the structures are predicted to be large in some cases and possible implications

on reactivity are discussed.

Keywords: organolithium compounds, QM/MM, Molecular Dynamics simulations, solvent
effects
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Introduction

Organolithium compounds are widely employed in synthetic organic chemistry [1].
They exhibit a marked trend to aggregate making the elucidation of their reaction mechanisms
difficult, both from the experimental and the theoretical points of view. Moreover, large
solvent effects on aggregation have been observed. For instance, nBuLi is known to exist as
hexamers in hexane solution [2] whereas in THF solution, tetramers and dimers are present
[3]. In general, the experimental analysis of aggregate concentrations is extremely difficult
due to the complexity of the NMR signals. As a consequence, the choice of the system and the
optimal conditions to carry out new experiments are complex and remain often based on
accumulated empirical information and trial-and-error approaches. Theoretical chemistry can
provide valuable assistance and not surprisingly a large number of papers have been published
on different systems and reactions (see for instance [4]). Some of these works have been
devoted to the analysis of solvation effects in coordinating solvents using quantum chemical
methods and microsolvation models, i.e. carrying out electronic energy calculations for a
system that consists of the aggregate plus a few solvent molecules in the first solvation shell.
It has been shown in this way that aggregation in ethereal solutions is strongly influenced by
solvent coordination and that the coordination degree, i.e. the number of solvent molecules
bonded to the aggregate plays a crucial role. On one hand, it is responsible for the largest part
of the total solute-solvent interaction energy. On the other hand, it largely contributes to the

overall entropy balance in speciation equilibria.

A precise determination of this number is therefore fundamental in order to estimate
the concentration of aggregates. It depends on several factors such as the chemical nature of
the organolithium compound, steric interactions, temperature, etc. Standard quantum chemical
methods are well-adapted to obtain equilibrium geometries and total energies but thermal
contributions to free energy cannot be obtained with high accuracy. For instance, entropy
computations using the harmonic frequencies of vibration for a single energy minimum is
clearly inappropriate for flexible systems. Molecular Dynamics (MD) is a suitable tool in this
respect but due probably to technical difficulties, no simulation of organilithium compounds
in solution has been reported to date. Classical MD approaches are impractical because of the
lack of appropriate force-fields to describe Li-X bonds (though some efforts have been done
[5]). Ab initio Molecular Dynamics could be envisaged but unfortunately the high

computational cost of this technique limits its application to simple systems and short
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simulation times (typically a few picoseconds). Thus, Car-Parrinello simulations have been
reported for simple gas-phase aggregates [6] or simple organolithium compounds [7]. A quite
interesting work has recently been reported onslChhteracting with three dimethylether

molecules [8] though the dynamics of such complexes in gas phase is not necessarily

representative of the dynamics in the condensed phase.

In the present work, we report the first MD simulations for organolithium compounds
in solution. We study the properties of ethyl-lithium aggregates (Etlt¥1,2,4) in
dimethylether (DME) using a combinedb initio - classical MD simulation approach. DME
has often been employed in theoretical studies as a suitable model for common ethereal
solvents in experimental work such as diethylether or THF.

Calculation method

Molecular Dynamics simulations have been carried out using the so-called combined
QM/MM (Quantum Mechanics / Molecular Mechanics) approach. The ethyl-lithium
aggregates (the solutes) are described using Density Functional Theory (DFT) at the
B3LYP/6-31G(d) level. We checked that the addition of diffuse functions on heavy atoms has
a limited effect on the results (below 5% for aggregation energies, for instance). Solvent
molecules are described through Molecular Mechanics (MM) using the OPLS force-field [9].
The solute-solvent QM/MM interactions involve electrostatic and non-electrostatic terms. The
former are computed by introducing the MM charges (OPLS force-field) into the QM
electronic Hamiltonian so that polarization effects are treated rigorously. Non-electrostatic
terms are accounted for by using a Lennard-Jones potential. At each step of the simulation, a
full SCF calculation is carried out for the QM subsystem in presence of the electric field
created by the MM subsystem, and forces on QM and MM atoms are computed analytically.
Details on this combined DFT/MM force-field and its use in statistical simulations have been
described before [10]. In this work, we have carry out MD simulations in the NVT ensemble
at 200K using a previously developed program interface [11] of Gaussian 03 [12] and Tinker
[13]. We assume infinite dilution and a density for the solvent of 0.668 g/L (corresponding to
the experimental value at 200K ). We use a simulation box of 37.4 A side length containing
500 solvent molecules plus one solute molecule (the (Eaggregate) and we apply periodic
bounday conditions with a cutoff of 18.7 A. Lennard-Jones parameters for the QM system

(except for the Li atom) come from the OPLS force field [9]. Parameters for Li are taken from
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reference [14]. Note that van der Waals parameters for atoms in the QM subsystem, i.e.
(EtLi), aggregates, are only used to evaluate their interaction with solvent DME molecules.

The suitability of the QM/MM force-field has been tested by comparison with full QM
calculations for the (EtLi)(DME) complex in gas phase. The structure of the system is fully
optimized at the QM level. In QM/MM optimizations, however, the geometry of DME is
rigid, as corresponds to the OPLS force field. The optimized Li---O distance amounts 1.846 A
at the DFT/MM level and is close to the value 1.909 A obtained at the QM level, though it is
slightly shorter. The difference is however comparable to those obtained in other applications
of the QM/MM approach [10]. The intramolecular LiC distances are very close: 2.014 A and
2.018 A at the DFT/MM and QM levels, respectively. The comparison of interaction energies
is carried out using energies of monomers at their complex geometry, to account for the fact
that geometry relaxation of DME cannot be accounted for in QM/MM calculations. The
computed interaction energies are in perfect agreement and amount -18.2 kcal/mol in both
methods (QM energy has been corrected for Basis Set Superposition Error). Further
comparison between QM and QM/MM calculations is presented below for microsolvated

aggregates.

The simulations have been done using an integration step of 0.5 fs. After
minimization, the systems were equilibrated through classical MD simulations (aggregate
geometry fixed) for at least 100 ps followed by at least 10 ps of DFT/MM MD simulation.
Afterwards, the production phase was run for 80 ps (monomer), 40 ps (dimer) and 26 ps
(tetramer). Note that some theoretical studies have already been reported for ethyl-lithium
aggregates in gas phase [15] and microsolvated environments [16].
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Results and discussion

In order to get a quick overview of the aggregate structures in solution, we have drawn
in Figure 1 an aligned superposition of equidistant 500 snapshots along the MD simulation.
For simplicity in the Figure, only the aggregate and solvent molecules in the first solvation
shell are drawn. One notices two major facts that will be commented and analyzed in more
detail below: 1) the dimer and the tetramer adopt cyclic and cubic structures, respectively, and
2) the Li atom is tightly coordinated to solvent molecules so that it always exhibits 4-

coordination.

f
i
|

Y ke iS i /

(EtLi)-(DME)s (EtLi)(DME), (EtLi)(DME),

Fig. 1 Position of non-hydrogen atoms (for the aggregate and first solvation shell DME
molecules) using 500 snapshots along the simulation. One arbitrary structure is designed in

ball and stick style for clarity.

Let us first discuss the interaction of the aggregates with solvent molecules. The Li-O
solute-solvent radial distribution functions (RDF) are shown in Figure 2. Values for the
position of RDF maxima and integrated coordination numbers are summarized in Table 1,
which also includes Li-O optimized distances in microsolvated systems (EtLi)-@XME)
(EtLi)2:(DME), and (EtLi):(DME),, for comparison. The RDFs all exhibit a well-defined,
very intense peak around 2 A that corresponds to the interactions of Li atoms with O atoms of
DME molecules in the first solvation shell. The integrated number of DME molecules per
lithium atom in this shell confirms the values suggested by Figure 1, i.e. three, two and one
for the monomer, dimer and tetramer, respectively. The height and thickness of the peaks are
quite remarkable and reveal strong Li-O interactions in all systems. In fact, DFT/MM

calculations in microsolvated systems lead to aggregate — DME interaction energies of -34.7
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kcal/mol, -37.3 kcal/mol and -31.5 kcal/mol for the monomer, dimer and tetramer,
respectively (the values for the dimer and tetramer are consistent with the analysis made by
McCarrity and Ogle for nBulLi [3]). The dimer and tetramer RDF curves exhibit another well-
defined, though less intense, peak at slightly below and beyond 4 A, respectively. The
analysis of the simulations shows that they correspond to distances of non-bonded Li-O atoms
(for symmetry reasons, only one peak of this type is found). The presence of these peaks
represents another evidence of the remarkable stability of the first solvation shell. It is worth
mentioning that no Li-O dissociation has been observed in our simulations (see details on Li-
O bond length fluctuations below). In particular, for the monomer, three DME solvent
molecules remain attached to the Li atom along the 80 ps simulation. This contrasts with Car-
Parrinello simulations in gas phase for the s0HDME); complex at 300K in which
decoordination of one DME molecule is observed within 4 ps of simulation [8]. In order to
check whether formation of aggregates with a lower number of coordinating solvent
molecules is plausible or not in solution, we carried out further simulations starting from di-
coordinated monomer or dimer. Fast formation (withinps) of the trisolvated monomer and

tetrasolvated dimer was systematically obtained.

Since the Car-Parrinello simulations in gas phase were carried out at 300K and our
simulations in solution at 200K, differences in coordination number between the two studies
might be due to temperature effects, which are expected to play a noticeable role on this
property. For instance, it has been shown [16] that the standard free energy for the association
of a third solvent molecule with ethyl-lithium in THF solution is negative at 200K (-2.8
kcal/mol) and very slightly positive (+0.6 kcal/mol) at 300K, due to tl&s-Term. To further
analyze the effect of temperature in our case, we have carried out a QM/MM simulation for
the monomer at 300K (note that these simulation conditions are somewhat artificial as the
boiling point of DME at 1 atm is about 250K). A DME molecule exchange is now observed at
about 50 ps of simulation and the coordination number, given by the integrated Li-O RDF,
decreases a little (from 3.00 at 200K to 2.89 at 300K). However, the system remains mostly
tri-coordinated all along the computed trajectory suggesting that differences with respect to
Car-Parrinello dynamics in gas phase can probably be ascribed to medium effects (note
incidentally that equilibration in gas phase is necessarily problematic due to the marked trend

of the complex to dissociate).
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Fig. 2 Li-O radial distribution functions (blue) for EtLi aggregates in DME solution and

integrated coordination numbers (red).

We now focus on solvent effects on the internal structure of the aggregates. Li-C
distances for gas phase aggregates, microsolvated systems (EtLi)s(IXEHE)),:(DME),
and (EtLi}-(DME), and aggregates in DME solution (average values in DFT/MM MD
simulations) are summarized in Table 2. For comparison, microsolvated system results
include both full DFT and DFT/MM calculations. As reported before [6], we found that Li-C
distances are sensitive to total Li coordination. On one hand, Li-C distances increase with
aggregate size in gas phase (increasing Li-C coordination). On the other hand, Li-C distances
also increase when the aggregates coordinate to DME molecules (Li-O coordination), as
shown by comparing gas phase results with either microsolvated structure distances of with
MD average values in solution. We notice, not surprisingly, that coordination effects due to
aggregation are larger than those arising from solvation. Thus, in the solvated aggregates (and
similarly for the microsolvated ones), Li-C distances increase from the monomer to the dimer
and the tetramer, in spite of the fact that Li atoms exhibit the same total coordination number
(N=4) in that case.

Another interesting point is the large range of variation of Li-C bonds in the MD
simulations, especially in the tetramer. Actually, in the latter case, the maximum distance
along the simulation is as large as 3.39 A meaning that some structures cannot formally be
described by a cubic aggregate (at least one Li-C bond has been broken). The lifetime of these
“open” structures is an important question because of their possible participation in the
measured spectroscopic properties, especially NMR, or their involvement in reaction

mechanisms. To investigate this point further we report in Figure 3 the variation of Li-C bond
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lengths in the simulations. Fluctuations of the Li-O bond are also reported in this Figure. To

simplify the comparison, we have chosen to show an equivalent simulation time for the three
systems (25 ps).

As shown, the increase of the Li-C bond lengths from the monomer to the dimer and
the tetramer is accompanied by an enlargement of the amplitude of their fluctuations. The
latter effect is also observed for the Li-O bonds though the average distance in this case does
not change much with aggregate (in consistency with the results shown above for the first
maxima of RDF curves). The figure for the tetramer highlights the presence, at more or less
regular intervals, of some very large Li-C fluctuations. Figure 4 zooms on variations in the

13-15 ps region for two specific Li-C bonds (those being broken) and for the associated Li-Li
distance.

Table 1.Position of peak maxima in the radial distribution functions shown in Figure 2 and
integrated number of solvent molecules per Li atom. For comparison, the optimized Li-O
bond lengths in microsolvated systems (EtLi)-(DWEELtLI),-(DME), and (EtLi)-(DME),

are given in parenthesis at QM/MM (plain characters) and QM levels (italics).

1% peak 2" peak
Maximum (A) N Maximum (A) N
EtLi 1.915 (1.901,2.052)  3.00
(EtLi), 1.915 (1.899,2.067) 2.00 ~3.93 ~4.01
(EtLi)4 1.915 (1.899,2.028)  1.00 ~4.18 ~ 4.02

Table 2. Optimized Li-C distances (in A) for gas phase and micosolvated (Etgoregates
vs average values in DME solution.

Gas phase Microsolvated Solution

DFT DFT/MM Average Max/Min Std dev

EtLi 2.006 2.085 2.101 2.109 2.39/1.90 0.064
(EtLi)2 2.130 2.215 2.201 2236 2.75/1.90 0.097
(EtLi)4 2.208 2.267 2.254 2301 3.39/191 0.142

60



At about 14.4 ps, the two Li-C distances (and the Li-Li one as well) begin to increase
reaching a maximum at about 14.5-14.6 ps. They then decrease to attain their average value at
approximately 14.7 ps. The whole process may be represented by a fast opening/closing of the
cubic tetrameric configuration going through a structure of the type presented in Figure 4. The
mouvement takes around 0.3 ps and therefore the opened structure cannot be considered as a
stable conformation nor it can be expected to be directly observed in conventional
experiments. Nonetheless, strictly speaking, its formation is not a rare event. From the
simulations here we estimate that, at 200K, the probability to observe a tetramer exhibiting at
least one Li-C bond length greater than 2.9 A is 3.6% (1.5% if one considers 3 A). On

average, structures of this type have been observed each 3-4 ps in our simulation.

In summary, these simulations provide definite conclusions concerning the
coordination number of lithium atoms in simple alkyllithium systems in ethereal solvents at
200K. They confirm that the coordination number of the Li atom is always 4 and that the
coordinated solvent molecules display a substantial lifetime. Indeed, no decoordination has
been observed at the level of our simulation times (as large as 80 ps for the monomer). The
tetramer, which is expected to be the major species in ethereal solvents [17], has been
described as a cubic structure that presents large fluctuations of Li-C distances and may lead
to short-lived open configurations. The role that open conformations may have on aggregate

reactivity is potentially important and will deserve further investigation.
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Fig. 3 Variation of all Li-C and Li-O bond lengths along the first 25 ps of the DFT/MM MD simulation of
(EtLi), aggregates in DME solution.
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Fig. 4 Variation of selected Li-C and Li-Li bond lengths in the range 13-15 ps for the DFT/MM MD simulation
of the (EtLi)y aggregate in DME solution. The vertical line (in red) indicates the time at which the opened
structure in the left part of the figure has been formed.
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3.3 Simulation d’agrégats RLi/ROLI

Article soumis a The Journal of Physical Chemistry B
On the structure of mixed alkyl Lithium - Lithium alkoxide aggregates in ethereal solvents.

Insights from combined QM/MM molecular dynamics simulations.
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On the structure of mixed alkyllithium/lithium alkoxide aggregates in
ethereal solvents. Insights from combined QM/MM Molecular Dynamics

simulations

Hassan K. Khartabit,Marilia T. C. Martins-Costa:, Philippe C. Gros, Yves Fort and
Manuel F. Ruiz-Lépéz
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Abstract

Mxed alkyllithium/lithium alkoxides aggregates are important species in synthetic
organic chemistry but their electronic and geometric properties have not been extensively
studied yet. The main objective of this work was to analyze the structure of simple
prototypical aggregates in a coordinating solvent with the help of elaborated theoretical
chemistry calculations. Within this aim, we have carried out Molecular Dynamics simulations
for MeOLi, (EtLi)(MeOLi) and (EtLix(MeOLi), systems in dimethylether solution. We use a
combined QM/MM (Quantum Mechanics / Molecular Mechanics) force-field that allows an
appropriate description of the aggregate structure and of its interactions with the solvent. In
the simulations, the aggregates are described at the B3LYP/6-31G(d) level while the solvent
is described using the classical OPLS potential. For completeness, the influence of the
chemical environment on the C-O-Li bond structure has been analyzed in some detail. The
discussion focus on: 1) the distinctive properties of the alkoxide C-O-Li bond pattern, 2) the
coordination of solvent molecules to the aggregates (number, stability), 3) the time
fluctuations of main structural parameters (Li-C and Li-O distances). We also show that non-
classical C-H---O hydrogen-bonds involving H atoms of the solvent methyl groups and the O
atom of the alkoxide are formed in the solvated MeOLi monomer and (EtLi)(MeOLi) dimer.
Owing to these specific interactions, the monomer exhibits a non-linear C-O-Li bond in

solution.

Keywords. Organolithium compounds, mixed alkyllithium/lithium alkoxides, QM/MM force-

field, Molecular Dynamics simulations, solvation effects.
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1. Introduction

It is well-known that alkyllithiums can react with oxygen to give peroxides and
subsequently alkoxides. Thus, even commercially available solutions of alkyllithiums can
contain lithium alkoxides from oxygen contamination during handling. The presence of a
lithium alkoxide even in trace amount is very important because it can dramatically affect the
reactivity of the initial alkyllithium. When both compounds are intentionally mixeditu
with controlled stoichiometry, they form alkyllithium/lithium alkoxide mixed aggregates
which often have different and usually greater reactivity than the original alkyllithium
compound. This has been exploited in numerous applications such as heterocycle
deprotonations, polymerizationdand asymmetric synthegi§.

The structural investigation of these mixed aggregates is important to better understand
their reactivity and for further predictive and tuning purposes. Within this aim, theoretical
chemistry is certainly a powerful tool and many papers in the field of organolithium chemistry
have been published in the past. Besides the numerous investigations dedicated to
alkyllithium are also found computational studies of simple alkoxXidenolatet’?* and
aminoalkoxides>?° Lithium hydroxide has been investigated 83> In some works, the
formation of different types of mixed aggregates has been examitteéd***'Recently, Pratt
and co-worker$' have investigated the energetics of RLi/MeOLi aggregates (R=alkyl) and we
have reportedf a detailed investigation on the role of the solvent (hexane, THF) on the
enthalpy and entropy contributions to the formation free energy of nBuLi/LiPM aggregates
(LiPM = Li-N-methyl-2-pyrrolidine methoxide).

A central question in the understanding of organolithium aggregate structures in ethereal
solvents such as THF is the competition between aggregation and solvent coordination. In
principle, lithium may adopt a total coordination number of 4 so that each Li atom in
monomers can coordinate up to 3 solvent molecules while in the dimer and the tetramer each
Li atom can bind up to 2 or 1 molecules, respectively (assuming the usual cyclic and cubic
configurations for the dimer and tetramer respectively). Accordingly, the role and magnitudes
of enthalpy and entropy of aggregation in ethereal solutions can be very different from those
in gas phase or apolar solvents. A well-known example is that reported by McGarrity and
Ogle' for nBuLi aggregates in THF at 195K. These authors showed that (nBrdgXists

with (nBuLi), according to the equation:

2 (NBuLi), (THF)s - (NBULi)a(THF)s + 4 THF
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and reportedAS = 13.8 eu. In other words, entropy favors aggregation in this case. The
authors showed, in addition, that the process is enthalpically unfavorable since the energy
gain coming from additional nBuLi/nBuLi interactions does not compensate for the lost of Li-
THF interactions. The role on entropy and enthalpy is therefore inversed with respect to
expectations in non-coordinating apolar solvents and these findings have been recently
interpreted and analyzed with the help of theoretical calculatfons.

The number of solvent molecules coordinated to the organolithium aggregate is a
fundamental factor for the understanding of the relative stability of aggregates at a given
temperature. This number is often estimated from free energy calculations using standard
Quantum Mechanical techniques that assume the ideal gas approximation. Though widely
used, this procedure may introduce significant entropy errors due in particular to the neglect
of configurational disorder contribution (only the most stable structure is usually considered)
and to the contribution of low-frequency modes (usually treated as harmonic frequencies).

In order to get a good description of solvation effects, Molecular Dynamics (MD)
represents in general the most appropriate technique. Unfortunately, describing organolithium
compounds with traditional force-fields is not straightforward due to difficulties in obtaining a
suitable parameterization of X-Li bonds (X=C, N, O). Ab initio simulations, on the other
hand, have been sometimes envisatj#dut they are very costly and must be restricted to
investigate relatively simple systems. Recently, we have proffosedombination of
guantum mechanics, molecular mechanics and molecular dynamics methods (QM/MM MD)
to describe organolithium aggregates in solution and we have reported results for (EtLi)
systems (n=1,2,4) in dimethylether (DME) at 200 K. Our aim in the present work is to study
mixed EtLi/MeOLi aggregates in DME using a similar QM/MM MD approach, trying to get a
deeper insight into the structure of these interesting systems.

The paper is organized as follows. We first describe the properties of the C-O-Li bond for
the MeOLi monomer in different environments, since the structure of lithium alkoxides has
not been thoroughly studied yet. Results are reported in gas phase, 1.1 complexes with
nucleophiles or electrophiles, DME microsolvated complexes and bulk DME solution, using
in the latter case either a dielectric continuum model or QM/MM MD simulations.
Afterwards, the structure of mixed (EtLi)(MeOLi) and (Et{MeOLi), aggregates in DME

are described and compared to that of EtLi dimer and tetramer previously réorted.
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2. Computational method

Quantum mechanics calculations for the MeOLi monomer in different environments (gas-
phase, 1:1 complexes, microsolvation, implicit solvation) have been carried out using Density
Functional Theory (B3LYP hybrid functiorf&f*’) and MP2 computational levels using either
the 6-31G(d) or 6-31++G(d,p) basis sets. Implicit solvent calculations have been done using
the dielectric continuum model and the Self-Consistent-Reaction-Field approach developed in
our group?®>® Full geometry optimization has been done in all cases (unless otherwise
indicated).

The study of the MeOLi monomer and mixed aggregates (EtLi)(MeOLi) and
(EtLi)2(MeOLi), in explicit DME solution has been done using Molecular Dynamics (MD)
simulations with a combined QM/MM force fief}>®> The organolithium aggregate is
described quantum mechanically (QM system) while solvent molecules are described
classically (MM system). The solute-solvent interaction contains two terms. The electrostatic
one is computed by incorporating the coulombic interaction between the nuclei and the
electrons in the QM system, and the classical charges in the MM system, into the QM system
Hamiltonian. Polarization effects in the QM system are therefore treated rigorously. Non-
electrostatic QM/MM interactions are evaluated using a Lennard-Jones potential. Other
details can be found in previous papers.

Here, the B3LYP/6-31G(d) level has been used for describing the QM system. This choice
has been made as a compromise between accuracy and computational cost since a full SCF
calculation for the organolithium aggregate is carried out at each step of the MD simulation.
The B3LYP/6-31G(d) method has often been used in the literature for similar organolithium
compounds with satisfying resuffs®®*’ A detailed comparison with high level ab initio
results (up to MP2/aug-cc-pvVQZ) for simple alkyllithium aggregates has been distussed.
Errors coming from the neglect of diffuse functions have been estimated to 2% and 8% for
dimer and tetramer formation enthalpies respectively, which can be considered acceptable.
Further analysis of the QM method is presented below for the MeOLi monomer and in the
supplementary material for MeOLi-(DMEgomplexes (Table S1-S2).

The DME solvent molecules are described with Molecular Mechanics using the OPLS force
field.*® Lennard-Jones parameters for the QM system (except for the Li atom) come from the
OPLS force field tod® Parameters for Li are taken from refererice.

The validity of this combined QM(B3LYP/6-31G(d)) / MM(OPLS) force-field to describe
organolithium aggregates in DME solution has been demonstrated HefBreors in
Li---O(DME) distances were estimated to be about 0.06 A (3%). In addition, QM/MM
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interaction energies were in excellent agreement with QM values corrected for Basis Set
Superposition Error. Specific comparison between QM and QM/MM results for MeOLi-
(DME),, complexes investigated here can be found in the supplementary material (Tables S3-
$4).

NVT MD simulations at 200K have been carried out within the Born-Oppenheimer
approximation for a box of 37.4 A side length containing 500 solvent molecules plus one
solute molecule (the aggregate) and applying periodic boundary conditions with a cutoff of
18.7 A. The simulations have been done using an integration step of 0.5 fs. After MM
minimization, the systems were equilibrated through classical MD simulations (aggregate
geometry frozen) for at least 100 ps followed by at least 20 ps of QM/MM MD simulation
(aggregates geometry free). Afterwards, the production phase was run for 100 ps (monomer),
65 ps (dimer) and 20 ps (tetramer).

All the QM calculations were carried out using the program GaussidhTo@ QM/MM
MD simulations have been carried out using a program intéHafeGaussian F8and

Tinker®?

3. Results and discussion

A. Structure of lithium methoxide monomer in different environments

Gas-phase. There is a general agreement to consider that organolithium compounds involve
ilonic bonds although some theoretical and experimental data exist in favor of a certain
covalent character. The controversy has been reviewed and discussed in detail by Streitwieser
et al in 1995 for the C-Li bon¥. More recently, other arguments in favor of iGAfE or
covalent charact&t®’ have been reported, although all authors agree to describe C-Li bonds
as highly polar.

Less attention has been paid to analyze the nature of O-Li$dhdkhough one expects
these bonds to be more ionic than C-Li considering the higher electronegativity of oxygen
compared to carborlfable 1 summarizes electronic and geometrical results obtained for
MeOLi in gas phase at different computational levels. Though there are differences depending
on method (B3LYP vs MP2) and basis set, all calculations are consistent with a substantial
ionic character of the O-Li bond. Thus, in agreement with previous studies at &R
Hartree-Fock® theoretical levels, we predict a linear C-O-Li bond angle, with O-Li bond
length in the range 1.60-1.62 A, depending on the method. The linear C-O-Li arrangement

corresponds to the most favorable geometry for formal ionsOCHand Li interacting
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electrostatically. The ionic character of the O-Li bond is also illustrated by several electronic
properties such as net atomic charges, density and density Laplacian at bond critical points, as
well as bond orders. Note that the more extended 6-31++G(d,p) basis set enhances the ionic
character of the monomer, as illustrated by the values of the dipole moment and the charge on
Li atom. As a consequence, the OLi bond orders are significantly smaller with this basis set

(while CO bond orders are larger).

Table 1. Computed properties of MeOLi monomer in gas phase at different computational
levels (distances in A, angles in degrees, vibrational frequencies indipole moment in
Debyes, other quantities in atomic units; atomic charges q are obtained from natural bonding

analysis, bond orders B correspond to Wiberg indices).

B3LYP MP2
6-31G(d) 6-31++G(d,p) 6-31G(d) 6-31++G(d,p)
dco 1.375 1.381 1.385 1.391
dovi 1.596 1.601 1.611 1.618
BcoLi 179.6 180.0 179.9 179.9
VoLi 840 801 835 789
V coLi 167 166 165 170
u 4.67 5.08 5.22 5.44
p (0%) CO - 0.281 (-0.562) - 0.275 (-0.376)
p (0%) OLi - 0.065 (+0.642) - 0.062 (+0.617)
q (Li) 0.875 0.947 0.930 0.975
B (OLi) 0.225 0.100 0.253 0.053
B (CO) 0.991 1.006 0.800 0.978
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One noticeable result in our computations is the very low frequency of vibration
corresponding to the C-O-Li angle (also reported inyeivhich suggests that the molecular
energy should not change much with variations of that internal coordinate. Typical C-O-Li
angle values in lithium alkoxide aggregates (see below) amount 130-140°. Analysis of the
relaxed potential energy curve drawnHRigure 1 clearly shows that such a large geometry
deformation (i.e. for C-O-Li changing from 180° to 130°) implies penalty energy as small as
4-5 kcal/mol. In spite of a low energy change with C-O-Li angle, some molecular properties
undergo noticeable modifications. For instance, at 180°, the O-Li distance and the dipole
moment of the molecule amount 1.596 A and 4.67 D, respectively (B3LYP/6-31G(d)
calculations). When the angle bends to 110° (the minimum value considered in Figure 1),
these properties increase to 1.664 A and 5.64 D, respectively. Such an O-Li distance increase
with angle bending may be explained by a gradually decrease of the ionic character and
manifestation of orbital effects, and has also been pointed out for i¢lote that dipole
moment increase may be explained in part by OLi bond lengthening although other factors
play a role too, in particular the COLi angle, as not only the OLi bond, but also the CO one
contribute to the total moment. Net atomic charges change from 0.875 to 0.895 on Li atom
and from -1.108 to -1.061 on O atom while the O-Li bond order change from 0.23 to 0.19. As
the C-O-Li bond bends, the two oxygen lone pairs become more accessible for interaction
with electrophiles. Since the angle change is accompanied by a low energy cost, the geometry
of alkoxide monomers is therefore expected to be highly sensitive to intermolecular

interactions. We examine this point below.
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Figure 1. Relaxed potential energy curves for MeOLi as a function of C-O-Li angle in
different media (zero energy is taken at C-O-Li=180° in each case). All geometrical
parameters are optimized for each value of the C-O-Li angle, both in gas phase and dielectric
medium. Gas phase results have been computed at three different levels for comparison (plain
line B3LYP/6-31++G(d,p), dashed line B3LYP/6-31G(d), dotted line MP2/6-31++G(d,p)).

Results in a dielectric medium correspond to B3LYP/6-31++G(d,p) calculations.

Implicit solvation. As shown, the dipole moment of the monomer is significantly larger for
bent C-O-Li geometries. Therefore, electrostatic interactions in polar solvents might influence
the equilibrium geometry of the alkoxide by stabilizing non-linear structures with respect to
linear ones. To check this point and evaluate the magnitude of the effect, calculations have
been done for MeOLi in a dielectric continuum using different values of the dielectric
constant. The curves showing the potential energy variation as a function of the C-O-Li angle
are shown in Figure 1 where they can be compared to the corresponding gas-phase energy
curve (as in gas phase, geometries are optimized for a given value of the angle). One sees that
increasing the dielectric constant makes the potential energy surface flatter although the
energy minimum remains at 180°. For an infinite dielectric constant (conductor-like model),
the C-O-Li vibration frequency reduces to 53tiand the energy difference for structures
with C-O-Li angle 180° and 130° is as small as 0.3 kcal/mol.
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Structure of 1:1 complexes. We have studied the interaction of MeOLi with model
nudeophilic and electrophilic systems, MHH,O, BH; and Ni (for previous theoretical
studies on LIOH complexes with NHand HO see for instance referente®°3§. The
optimized geometries and some structural parameters are represerfgguria 2. Two
structures have been obtained feOHhat hold for different coordinating modes. In structure
(a), water acts as a nucleophile whereas in structure (b) water exhibits its typical bifunctional
behavior. In the case of ammonia, however, only one structure has been found, with NH
acting as a nucleophile; geometry optimization for a structure withadtihg as a proton
donor was unsuccessful. As shown in Figure 2, the C-O-Li bond angle depends a lot on
system, but clearly remains close to 180° when the MeOLi-ligand interaction involves only
the Li atom (nucleophilic ligand) and decreases substantially when it involves the O atom
(electrophilic ligand). In the latter case, there is also a significant O-Li distance increase.
Interestingly, the structural changes found when the alkoxide interacts with electrophiles
(large angle variation, large O-Li bond length increase) and nucleophiles (negligible angle
variation, moderate O-Li bond length increase) may be put in parallel with the predicted
geometries for the MeOLi radical ions, for which the optimized C-O-Li angle and O-Li
distance are: 164.3° and 1.829 A for MeOlis 179.7° and 1.668 A for MeOLi- .

A bent C-O-Li angle has been obseRfeahd theoretically predictédin aminoalkoxides.

In this case, the stabilization resulting from an intramolecular Li---N intera&abrerfie 1)

overcompensates the small energy required for the C-O-Li angle change.

77



L=
180.0
T T

oo

C
MeOLi « NH,
o L)
179.0 T
E o— 1].618 \_,(-- o . Tess L-
1) 1.947 ? Dc_ 1.66&"- 1925
C 0 @
MeOLi » H,0 (a) MeOLi « H,0 (b) C
<
158.7
[5) (@ T Q 1963 ©
! ‘ 11762 5} (@175
1.543% A 1.756%,
¢ N
MeOLi - BH, MeOLi » Ni

Figure 2. B3LYP/6-31G(d) optimized geometries for complexes of MeOLi with,NHHO,

BH5 and Ni. Two structures have been obtained for water. Values in A and degrees.

Scheme 1

Microsolvation in DME. We now consider the case of MeOLi interacting with DME
molecules in gas phase, which may be helpful to understand the role of the first solvation shell
in solution. Geometry optimization of MeOLi-(DMEromplexes for n=1-3 leads to the
structures represented in Figure 3. We report calculations at the B3LYP/6-31G(d) level since
this is the method that will be used below for QM/MM simulations. However calculations at
the B3LYP/6-31G++(d,p) level have been also done. They are provided as Supporting

Information (Tables S1-S2) and will be briefly commented.
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The structure for the MeOLi-DME complex is quite similar to that obtained for the
MeOLi-H,0O one shown in Figure 2 (complex a); in particular, the C-O-Li angle is close to
180°in both cases. This angle, however, substantially decreases in the complexes with 2 or 3
DME molecules, the value in the latter case (154°) being close to that obtained in the
complexes that involve O-ligand bonds in Figure 2. The angle decrease is accompanied by a
significant O-Li distance increase. These structural modifications may be ascribed to the
formation of non-classical C-H---O hydrogen-bonds involving H atoms of the DME methyl
groups and the O atom of the alkoxide. A review on non-classical C—H---O hydrogen-bonds
has recently been reported (Desiraju, G.R. (2005) Chemical Communications, 2995°3001.).
Other interesting analyses on intermolecular weak-bonds involving organometallic systems
may be found in (Piotr I. Dem’yanov and Ruth M. Gschwind, Organometallics 2006, 25,
5709-5723)° The computed O--H distances (2.22 - 2.35 A, see Figure 3) are rather short for
C-H---O type of bond. The interaction is favored by steric hindrance since the increasing
number of DME molecules tends to separate them from each other bringing closer the H
atoms of DME to the alkoxide O atom. In fact, no structure displaying a similar C—H---O bond
could be optimized for the 1:1 complex, in spite of several attempts using different initial
arrangements.

The results obtained at the B3LYP/6-31G(d) level are not quite modified when a larger
basis set is used. Indeed, B3LYP/6-311++G(d,p) computations lead to very similar structures
and energies (see Supporting Information, Tables S1-S2, Figure 1). In particular, similar C—
H---O hydrogen bonds are predicted with slightly longer bond lengths (between 2.29 A and
2.36 A).
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Figure 3. B3LYP/6-31G(d) optimized geometries of microsolvated monomer MEQME),
with n=1-3. Values in A and degrees. Complex formation energies are -17.9, -29.3 and -36.1
kcal/mol for n=1, 2, 3, respectively (after counterpoise correction for Basis Set Superposition

Error). Cartesian coordinates are provided as Supplementary Information (Table S5).

Bulk solvation. We report now the results of QM/MM MD simulations for the alkoxide
monomer in DME solution. The Li---O solute-solvent radial distribution function (RDF) is
shown in Figure 4 while Figure 5 shows an aligned superposition of equidistant 500
snapshots along the simulation (drawn atoms are limited to non-hydrogen atoms of the
alkoxide and the closest solvent molecules, snapshots are obtained at regular intervals). One
notices that the RDF exhibits an intense peak around 2 A that corresponds to the interactions
of Li atoms with DME molecules in the first solvation shell. The integration of the RDF curve
leads to a coordination number of 3, which is also clearly suggested by snapshots in Figure 5.
Moreover, the analysis of the simulation shows that the same three DME molecules are
bonded to the Li atom all along the trajectory, i.e. there is no DME molecule exchange with
the bulk solvent at the time scale of the simulation.

Note that the RDF for MeOLi in DME is similar to that recently reported for EtLi at the
same computational level, thoughII(DME) distances are slightly shorter here: the RDF
maximum for MeOLi appears at 1.907 A instead of 1.915 A for #t[This result is
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consistent with the higher ionic character of the O-Li bond, as compared to the C-Li one. The
fluctuations of the C-O-Li angle merits special attention igdre 6 shows the results. This
angle never reaches the value 180°, in contrast to the structure of isolated MeOLi, but
oscillates around an average value of 156°, in accordance with QM calculations for the
microsolvated alkoxide, MeODME)s. In that system, we have seen that the bending of the
C-O-Li angle is due to the formation of H-bonds between the alkoxide O atom and H atoms of
DME methyl groups. The QM/MM MD simulations confirm the existence of such
interactions in solution too, as illustrated by the O(QM)---H(MM) RDF in Figure 7, which
presents a well-defined peak with maximum at 2.6 A. The distance is comparable to QM
calculations (2.2-2.3 A, see above) for Me@DME), complexes in gas-phase and also to
QM/MM calculations for the same complexes (2.4-2.5 A, see Supporting Information, Table
S3).
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Figure 4. QM/MM MD simulation of MeOLi in DME solution. Radial distribution function
for Li(QM)---O(MM) distances (plain line) and integrated number of neighbors (dashed line).
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Figure 5. QM/MM MD simulation of MeOLi in DME solution. Superposition of 5
snapshots along the simulation obtained at regular intervals. Drawms are limited to I-
hydrogen atoms for the lithium alkoxide and the closest solvent =cules. One arbitr

structue is designed in ball and stick style for cla
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Figure 6. QM/MM MD simulation of MeOLi in DME solution. Time flutuations of the -O-

Li angle.
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Figure 7. QM/MM MD simulation of MeOLi in DME solution. Radial distribution function
for O(QM)---H(MM) distances.

B. Structure of mixed (EtLi)(MeOLi) and (EtLi) 2(MeOLi) , aggregates in DME

We now focus on the structure of mixed alkyllithium/lithium alkoxide aggregates in DME.
Experimental studies for nBulm-BuOLi andtert-BuOLi in THF solution have been reported
by McGarrity et af~’* The alkyl aggregates exist as a dimer/tetramer equilibrium whereas
mixed alkyl/alkoxide aggregates seem to prefer tetrameric forms. Collum and co-Woftkers
have reported another study with related systems in which they show that symmetric 2:2
aggregates are the major product in stoichiometric solutions though non-symmetric
aggregates are detected too. From the theoretical point of view, Pratt bae reported a
study confirming the higher stability of tetramers over dimers.

We shall not deal with the question of the relative stability of aggregates here. Rather, our
aim is to better understand how the aggregates interact with the solvent and for this purpose
we have limited our investigation to the dimer and 2:2 tetramer representatives,
(EtLi)(MeOLi) and (EtLip(MeOLi),. QM/MM MD simulations have been carried out for
these systems in DME solution at 200K. The initial structures for the dimer and tetramer
correspond to the square planar and cubic arrangements represefetieme 2.0Other
possible initial arrangements could be imagined but we have not considered them since, in

general, they are less stable at common experimental conditions. For instance, using Car-
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Parrinello Molecular Dynamics, Gérard ef’atave shown that the conversion of a cubic
tetramer into a planar arrangement is an entropy-driven process that may only be observed at
relatively high temperatures (650K for (Mekih gas phase).
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Scheme 2

In Figure 8, we report an aligned superposition of 500 structures from the QM/MM
simulations in DME solution. As for the monomer, they are obtained at regular time intervals
and only the aggregate and the first solvation shell are represented for simplicity. The figure
provides a quick overview of structural results and in particular it confirms that square planar
and cubic-like structures are quite stable arrangements for 1:1 and 2:2 mixed aggregates,
respectively. Besides, Li atoms are shown to be attached to 2 or 1 solvent molecules (1:1 and
2:2 complexes, respectively) so that they always exhibit a total coordination number of 4. The
detailed analysis of atomic distances and RDFs support these conclusions, as discussed below.

The Li(QM)---O(MM) solute-solvent radial distribution functions are showngare 9. As
for the solvated monomer, the RDFs have a well-defined peak with maxima at 1.910 A and
1.900 A for the 1:1 and 2:2 aggregates respectively (to be compared with the value 1.915 A
obtained® for both (EtLi} and (EtLi)). The integrated number of solvent molecules per
lithium atom is 2 and 1, respectively. Thus, each Li binds one C atom and three O atoms in
the 1.1 complex, and two C atoms and two O atoms in the 2:2 complex; therefore, the total
coordination number of Li atoms is four in both cases. The small peak in the RDFs at about 4
A corresponds to the distance of a Li atom to the O atoms on DME molecules bonded to a
different Li atom. Note that no DME dissociation from the first shell has been observed in our

simulations, which means that the molecules are tightly attached to the aggregate.
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Figure 8. QM/MM MD simulation of (EtLi)(MeOLi) (up) and (EtL}MeOLi), (down)
aggregates in DME solution. Superposition of 500 snapshots along the simulation obtained at
regular intervals. Drawn atoms are limited to non-hydrogen atoms for the organolithium
aggregate and the closest solvent molecules. One arbitrary structure is designed in ball and

stick style for clarity.
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Short-lived open structures were observed in the QM/MM MD simulation of cubic {EtLi)
in DME.**To check whether or not such open structures are present in the simulations here,
time fluctuations of Li-O and Li-C distances in the aggregates are plott€tume 10.
Average values of these distances and C-O-Li angle are providebie 2. Li-O distances
clearly correspond to bonded interactions. Li-C fluctuations are larger but they go rarely
beyond 2.9 A and never beyond 3 A, in contrast to the results for {Etti)he same
temperature where 3.6% of structures presented Li-C distances beyond 2.9 A (1.5% beyond 3
A).* The average values obtained for C-O-Li angles in the dimer and tetramer are roughly in

the range 130-140°, as said above.

Table 2. Internal coordinates (A and degrees) for (EtLi)(MeOLi) and (EMBOLI),
aggregates computed in gas phase and DME solution. Values in gas phase correspond to
B3LYP/6-31(d) optimized geometries. Values in DME correspond to average quantities in the
QM/MM MD simulation.

(EtLi)(MeOLi) (EtLi)2(MeOLi),
Gas DME Gas DME
diio 1.770 1.832 1.882 1.914
diic 2.140 2.245 2.230 2.312
Bcoi 141.2 138.6 131.7 130.1
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Figure 10. QM/MM MD simulation of (EtLi)(MeOLi) and (EtLp(MeOLi), aggregates in
DME solution. Time fluctuations of the Li-C and Li-O distances in the aggregates.

Finally, it is worth looking at the possible formation of C-O---H hydrogen bonds in the
solvated aggregates equivalent to those described in the MeOLi monomer case. The
O(QM):--H(MM) RDF for (EtLi)(MeOLi) and (EtLp(MeOLi), are presented iRigure 11. In
the case of the 1:1 complex, the signature of an H-bond is easily recognized (peak at about 2.7
A) while in the case of the 2:2 complex, no equivalent feature is present. The result for the 2:2
complex is consistent with the fact that the three lone pairs of the alkoxide oxygen atom are
already involved in interactions with Li atoms (see Scheme 2) and are therefore not available
for H-bonding with solvent molecules. The results for the 1:1 complex, on the other hand,
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confirm that these non-classical C-H---O bonds may play a significant role in solution. In fact,
methyl groups are quite mobile even at 200K and one would expect both, large fluctuations of
the H-bond distance and fast exchange between H atoms in DME methyl dfioups.12

illustrates the time evolution of selected O---H distances in the 1:1 complex, where O is the
alkoxide O atom, and H holds for hydrogen atoms of a particular DME molecule attached to
Li. While, as expected, the amplitude of fluctuations of the H-bond distance are noticeable

due to thermal disorder, the H-bond lifetime may be significant, as shown in Graph e.

2.0 s : :

1.6 ]

. (EtLi)(MeOLi) ;
12 F
s
0.8 [
04 L

s (EtLi) (MeOLi),
0.0 [ bl i 4 i | M 5 1 i i i | M N p :
2 4 6 8 10

O-++H distance (A)

Figure 11. QM/MM MD simulation of (EtLi)(MeOLi) and (EtLp(MeOLi), aggregates in
DME solution. Radial distribution function for O(QM)---H(MM) distances.
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Figure 12. QM/MM MD simulation of (EtLi)(MeOLi) aggregate in DME solution. Time
fluctuations of the O---H distances for H atoms in the methyl groups of one particular DME
molecule and the O atom in the aggregate. Graphs (a,b,c) and (d,e,f) correspond to H atoms in

different methyl groups.
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4. Conclusions.

Lithium alkoxide monomers display interesting structural properties. It has been shown that
the Li-O bond has a marked ionic character and that the C-O-Li angle is linear in gas phase.
However, the molecular environment may influence the monomer structure considerably. In
fact, the angle is associated with a very flat potential energy surface and is easily bent through
the effect of interactions of the alkoxide with an electrophilic system. When the angle bends,
the Li-O bond length undergoes a significant increase due to orbital effects. A bent monomer
is predicted in DME solution owing to the formation of non-classical C-H---O bonds between
the methyl groups of the DME molecules coordinated to Li and the alkoxide O atom.

The flexibility of the alkoxide C-O-Li bond renders these molecules particularly well-suited
for the formation of aggregates. The QM/MM MD simulations carried out in this work for
mixed systems (EtLi)(MeOLi) and (Etk{(MeOLi), in DME at 200K shows that the
coordination number of lithium atoms is four. In other words, each Li atom in the dimer is
bonded to two solvent molecules whereas each Li atom in the tetramer is bonded to one. The
lifetime of these solute-solvent coordination bonds seems to be rather large, since any
dissociation has been observed along the simulations. Another interesting result is that no
opening of the cyclic dimer or cubic tetramer structures has been noticed, neither for the
dimer nor for the tetramer, in spite of relatively large Li-C distance fluctuations. The latter
result contrasts with similar simulations for simple alkyllithium aggregates where the
possibility to form open structures was established in the case of the tetramer. This
discrepancy might be connected to different reactivities of the aggregates though this point

needs to be investigated in further detail.
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Table S1 Comparison of B3LYP-31G(d) and B3LYP/@1++G(d,p) optimized structur:
for MeOLi-(DME), complexes (n=-3). The Figures represent the aligned structures for
complex. Values in A and degrees. The agreement between the twaods is excell
especially for the n=1,2 complex

o ©
(,\: ; 0——@— € U » te;_;-—":a { B)
o \ £ %
oL @ O ——ﬁ/ /b (‘ ) W
D v
e . ¢ R P
C © ®
O-Li Li---O(DME) COLi | Shortest O---
_ (1) 1.618 1.913 179.5 -
MeOLi-(DME)
(2) 1.619 1.917 179.7 -
_ (1) 1.677 1.960, 1.959 172.8| 2.336, 2.346
MeOLi-(DME),
(2) 1.678 1.962, 1.960 175.2| 2.356, 2.361
_ (1) 1.736 2.032, 2.034, 2.035 153.5 2.217,2.244
MeOLi-(DME);
(2) 1.720 2.034, 2.037, 2.052 169.8 2.284, 2.294

(1) B3LYP/631G(d  (2) B3LYP/6-31G++(d,p)

Table S2 Interaction energies (kcal/mol) foMeOLi-(DME), complexes (n=-3).
Comparison of B3LYP calculations using two different basis seorrected energies ft
Basis Set Superposition Errhave been obtained using the counterpoise melAEcp). As
found for the structures in Table S1, the agreement between two methods af
counterpoise correction is excell

6-31G(d) 631++G(d,p
AE AEcp AE AEcp
MeOLi-(DME) | -21.6 17.9 193 | 71
MeOLi-(DME), | -36.7 -29.3 -32.8 | 30:
MeOLi-(DME); | -47.7 -36.1 395 | 36.
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Table S3. Optimized structures for MeOLi-(DMEomplexes (n=1-3) using the QM/MM
method employed in this work (QM=B3LYP/6-31G(d), MM=0OPLS, for details see main
text). Geometry parameters in A and degrees. The structure with linear COLi angle appears to
be formally the global minimum in these complexes. However, since the energy surface is
rather flat, we include for comparison an optimized structure with COLI fixed to 156° which
corresponds to the average angle in solution (QM/MM MD simulation) and is not far from the
optimized angle in the B3LYP/6-31G+(d) calculation for the complex (153.5, see Table S1).
The energy difference between the two structures is very small (0.5 kcal/mol in the case of
MeOLi-(DME)).

O-Li Li---O(DME) COLi | Shortest O---H
MeOLi-(DME) | 1.610 1.846 178.8 -

1.624 1.845 156.0 -
MeOLi-(DME), | 1.633 1.859, 1.860 179.6 2.614, 2.642

1.647 1.858, 1.860 156.0 2.618, 2.629
MeOLi-(DME); | 1.670 1.902, 1.902, 1902 179.8 2.646, 2.648

1.685 1.899, 1.901, 1.901 156.0 2.646, 2.646

Table S4. Interaction energies (kcal/mol) for MeOLi-(DMEpmplexes (n=1-3) optimized
usng either the QM/MM method (QM=B3LYP/6-31G(d), MM=0OPLS, for details see main
text) or the full QM method (B3LYP/6-31G(d) level, counterpoise corrected values). For the
sake of comparison, and in order to account for the fact that geometry relaxation of DME is
not considered in QM/MM calculations, all interaction energies are obtained using energies of
monomers at their complex geometry. In QM/MM calculations, the relaxation of MeOLI
monomer amounts -0.0, -0.5 and -0.9 kcal/mol respectively for n=1,2,3. In QM calculations,
the relaxation energy may be obtained by comparison with values in Table S1.

QM/MM QM

AE AE | AEcp

MeOLi-(DME) 17.9 | 221 | -184
MeOLi-(DME), -35.2 -39.4| -320
MeOLi-(DME), -49.6 ‘52.8 | -412
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CHAPITRE 4

Etude de la structure et de la réactivité d’agregats de

typen-BuLi / Aminoalcoolate de Lithium.
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4.1 Résumé

Ce chapitre est consacrée a I'étude des agrégats mixtes de type n-BuLi/LiPM (LiPM =
N-méthyle-2-pyrrolidine méthylate) qui ont fait I'objet d’études expérimentales dans notre

unité.

LiPM

La premiere partie sera consacrée a I'étude théorique des processus d’agrégation de
ces superbases en phase gazeuse et en solution (hexane et THF). Comme nous l'avons dit, ces
systemes montrent une réactivité inhabituelle dans I'hexane puisqu’ils permettent la
métallation régiosélective des dérivés de la pyridine, alors que dans des solvants éthérés (THF
par exemple) ils conduisent a une addition nucléophile. Afin de mieux comprendre les
mécanismes impliqués, notre premier objectif sera de clarifier le r6le du solvant sur les
énergies d'agrégation et les constantes d’équilibre. Nous aborderons ensuite I'aspect
réactivité. Nous examinerons brievement quelques pistes qui pourraient permettre d’expliquer

les données expérimentales.

Dans un premier temps donc, nous calculons et comparons la stabilité relative des
agrégatsr{-BuLi),, (LiPM), et des agrégats mixtesBuLi),(LiPM), en phase gazeuse, dans
I’hexane et dans le THF. Les calculs ont été réalisés au niveau DFT (B3LYP/6-31G(d)) en
utilisant le modéle du continuum pour modéliser I'hexane et un modele discret-continu pour

modéliser le THF.

Les stabilités relatives des agrégats (LiPBt)des agrégats mixtes-BuLi),(LIPM)m
sont assez différentes de celles obtenues pour les agmégatki),. Dans I'hexane, tous ces
systemes devraient se trouver essentiellement sous forme d’hexameéres. Les systemes mixtes
nBuLi/LiPM, cependant, présentent une différence d’énergie libre hexamére/tetramere moins
marquée que les systemes avec seulement I'un ou l'autre des composants ; la présence de

tétraméres dans les solutions staechiométriques est de ce fait envisageable. Dans le THF,
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nBuli se trouve principalement sous forme d’équilibre tétramere/dimere, avec les tétraméres
majoritaires, ce qui est en accord avec I'expérience. De plus, I'énergie libre calculée pour cet
équilibre est tres proche des données expérimentales disponibles. Dans le cas de LiPM,
I'équilibre correspondant dans le THF est fortement déplacé vers le tétramere, la difféerence
d’énergie libre étant bien plus grande que po@ulLi. On peut donc considérer que dans ce

cas, la concentration de dimére est négligeable. Pour les systemes mixtes en quantités
stoechiométriques, les dimeres seraient également en concentration négligeable. On prédit que
les tétrameres mixtes 2 :2 sont majoritaires mais que les deux tétrameres asymétriques 1:3 et

3:1 peuvent étre présents en faible concentration.

Les contributions enthalpiques et entropiques a ces équilibres ont été discutées ; nos
résultats montrent qu’elles jouent un réle opposé dans I'hexane (ou en phase gazeuse) et dans
le THF dG aux propriétés coordinantes de ce dernier. Ainsi, dans I'hexane, I'agrégation est
toujours un processus favorable du point de vue enthalpique et défavorable du point de vue
entropique. L'inverse est vrai dans le THF. En fait, c’est 'augmentation de I'entropie par
libération de molécules de solvant lors des processus d’agrégation qui permet d’expliquer la
plus grande stabilité des tétraméres par rapport aux dimeres observée expérimentalement pour
n-BulLi.

La comparaison de résultats théoriques et expérimentaux pour les compleXésLi
et Li'-DME nous a permis de faire une estimation des erreurs concernant le calcul de
I’entropie dans I'approximation du gaz idéal. Nous proposons une variation d’ei®pie

23 eu lors de la libération d'une molécule de THF.

Concernant la réactivité de ces systémes vis-a-vis de la pyridine, nous avons cherché a
comprendre : pourquoi la superbaseéBuLi/LiPM présente une réactivité différente des
agrégatsn-BuLi dans I'hexane vis-a-vis de la 2-Cl-pyridine. Nos calculs confirment d’'une
part, la plus grande basicité des agrégats mixtes par rapport aux agrég@sldeD’autre
part, nous avons vu que la réactivité d'un agrégat est fonction de sa taille, les diméres étant
plus réactifs que les tétraméres. Ainsi, malgré une faible concentration a I'équilibre, les
diméresn-BuLi pourraient étre I'espece active dans les processus d’addition nucléophile. En
revanche, seuls les tétrameres md@uLi/LiPM sont impliqués dans la réactivité dans
I'hexane. Les calculs de I'énergie d’activation, combinés a celui des constantes d’équilibre

permet d’avancer une explication plausible de la réactivité observée pour ces systemes.

102



4.2 Effets du solvant sur I'agrégation des superbases
n-BuLi/LiPM

Article publié dans The Journal of Organic Chemistry 2008, 73, 9393—-9402:
A theoretical study on n-BuLi / Lithium aminoalkoxide aggregation in hexane and THF

http://pubs.acs.org/doi/abs/10.1021/jo8019434
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A theoretical study on-BulLi / Lithium

aminoalkoxide aggregation in hexane and THF

Hassan K. Khartabt| Philippe C. Gro§ Yves Foftand Manuel F. Ruiz LépEz
SRSMC, Nancy-University, CNRS, BP 239, 54506 Vandceuvre-les-Nancy, France.

(1) Equipe Chimie et Biochimie Théoriques. (2) Equipe Synthese Organométallique et
Réactivité.

Abstract

We report theoretical calculations on aggregation processes in gas phase and solution
of n-BuLi/Lithium aminoalkoxide superbases, typical examples of which @are
BuLi/LIDMAE (LIDMAE = Me ;N(CH,),0Li) and n-BuLi/LiPM (LiPM = Li-N-methyl-2-
pyrrolidine methoxide). The combination of equimolar amounts of each component in hexane
induced unusual reactivity of the obtained superbase which are not yet well-understood. As a
preliminary step towards the clarification of the corresponding reaction mechanisms, it is
fundamental to get a deeper insight into the aggregation energetics and the equilibrium
constants as a function of the medium. In the present study, we compute and compare the
stability of (nBuLi),, (LiPM), and equimolecular mixed aggregatesBULi/LiPM), in gas
phase, hexane and THF. Calculations have been carried out at the density functional theory
level (B3LYP/6-31G(d)) using continuum and discrete continuum models of solvation.
Higher-level calculations (MP2/aug-cc-pVQZ) have been done in some cases for test
purposes. Enthalpic and entropic contributions are discussed and we show that they play
opposite roles in hexane (or gas phase) and THF. The characteristics of LiPM anadhmixed
BuLi/LiPM solutions are found to be significantly different from thosendBuLi solutions.

For the later, experimental data exist which are satisfactorily reproduced by our calculations,
both in hexane and THF. Further comparison of theoretical and experimental results for gas-
phase LI-THF and Li-DME complexes has allowed us to make a discussion on
computational errors for entropic contributions in THF. We finally propose the 2&8ae23

eu for the release of a THF solvent molecule. Our results, therefore, provide some new
general insights into organolithium compounds aggregation in solution and should be helpful

to investigate other compounds.
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Introduction

We report a theoretical investigation m+BuLi / Lithium aminoalkoxide aggregates as part
of a research project intended to rationalize, optimize and extend the reaction mechanisms of
alkyllithium — lithium aminoalkoxide superbases that are described hereafter. The reactions
are most probably kinetically controlled and therefore, both the concentration of initial
aggregates and the activation energies of the processes need to be determined in order to
clarify the reaction mechanisms involved. The first aspect is considered here, together with a
detailed analysis of solvent effects, while the second aspect will be the purpose of
forthcoming work.

The regioselective lithiation of heterocyclic aromatic compounds and especially of pyridine
derivatives has drawn much attention during the past decades since it gives a fast access to a
wide range of functional compounds. Deprotonative lithiation represents a straightforward
route to functional derivatives. Unfortunately, theleficiency of pyridines has long limited
the scope of this latter reaction due to nucleophilic attack on the azomethine bond by
alkyllithiums ™ To overcome this side-reaction and favour lithiation, one alternative has been
to turn alkyllithium species into sterically hindered non-nucleophilic lithium dialkylamides
such as LDA*or LTMP '#%® These reagents have successfully effected the metallation of
several pyridine derivatives but equilibrated reactions were observed in some cases and
implied in situ trapping of lithio intermediaté5 As a consequence, efforts have been devoted
to turn nucleophilic alkyllithiums into metalating agents by increasing their
metallation/nuclephilic addition ratio, with a particular focus on the most common and easily
handled n-BuLi. One way to increase this ratio was to enhance the basicity through
association with lithium-chelating diamines such as TMEDA. or to employ the superbase
known as LICKOR f-BuLi/t-BuOK) developed by Schlosser ef%f'and Lochman et at*

24 which contains potassium alkoxide as a highly electron-rich complexing agent. This family
of bimetallic reagents has proven powerful in the aliphatic, aromatic, and heteroaromatic
series?>%°

More recently, a new class of superbases asscociatBiglLi and aminoalkoxides has
emerged.” The most popular reagent name®uLi—LiDMAE (LIDMAE=Me ,N(CH,),OLi)
effected an unprecedented clean alpha metallation of numerous pyridine derivatives instead of
the usual nucleophilic addition encountered witBuLi or ortho-directed lithiation promoted
by dialkylamides (Scheme 1). A wide range of lithiopyridine intermediates were generated

with tolerance of sensitive functionalities (Schemé&®Zy.
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Scheme 1. Lithiating agents and selectivity obtained in lithiation of pyridines.
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Scheme 2. Various lithiopyridines generated by n-BuLi-LIDMAE

The selectivity was dependent on the aminoalkoxide’'s structure and, toneBte.,i-
LIDMAE and n-BuLi-LiPM (LiPM= Li(N-methylpyrrolidine)methoxide) have been found
suitable superbases (Scheme 3). This later reagent favored asymmetric addition of
pyridyllithium to prochiral carbonyl compound$.

Li Me Li |Me
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\o \O
BuLi-LiDMAE BuLi-LiPM

Scheme 3. Schematic representation of the two relevant superbases for C-6 lithiation of

pyridines
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n-BuLi—-LIDMAE and related bases are now recognized reagent included in the portfolio of
metallating agents. However questions remain about their structures as well as their behaviour
in solution leading to the observed selectivities.

A common feature to all metallations with those reagents was the strong solvent
dependence of the chemioselectivity. While the regioselective C-6 lithiation was maintained
in non-coordinating solvents such as hexane, toluene or cumene, switching to F®iley Et
dioxane promoted nucleophilic addition instead of lithiafion.

In order to rationalize these experimental results, it was fundamental to first identify the
actual reactive species in each reaction media. Unfortunately, such an objective was not trivial
owing to both, the marked trend of organolithium compounds to aggregate, and the large
influence of solvent effects on aggregatfér>=’

For symmetry reasons, solvation effects in homo-aggregates are not expected be large in
non-coordinating solvents since they should exhibit a small or even negligible dipole moment
(note that monomers, in contrast, are highly polar and should be quite sensitive to electrostatic
solute-solvent interactions). Predicting qualitative solvation effects on hetero-aggregates in
non-coordinating solvents is less straightforward and theoretical calculations will be useful in
this case. Moreover, in the case of coordinating solvents such as THF, one can anticipate
intricate medium effects due to competition between solvent coordination and aggregation.
An extremely important aspect in this regard is the entropy change. As a matter of fact, in gas
phase and in non-coordinating solvents, aggregation is entropically unfavéx8kl@) (since
the number of translational and rotational degrees of freedom decreases. In contrast, when
aggregation takes place in a coordinating solvent, the overall entropy balance may be positive
since one expects the number of coordinating solvent molecules to decrease with increasing
order of the aggregate. Thus, McGarrity and &glevestigated the aggregationmBuLi in
THF by NMR studies. The authors showed that tetramers coexist with dimers in this solvent.
Each lithium atom in the dimer binds two THF molecules whereas in the tetramer, lithium
atoms bind only one THF molecule so that in all cases, a total coordination number of four is
obtained. Accordingly, aggregation of two dimers to form a tetramer involves the release of

four THF molecules (equation 1).

2 (N-BuLi)2 (THF)s —  (n-BuLi)4(THF)s + 4 THF (1)
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The authors reported a vala& = 13.8 eu, confirming that entropy effects in this case favor
aggregation oh-BuLi dimers into tetramers, in contrast to expectations in non-coordinating
apolar solvents.

The relative concentrations of aggregates in a given medium are certainly connected to the
chemical behavior of organolithium reagents. Unfortunately, though some experifiéntal
and theoretical resufts®” have been reported, equilibrium constants are generally difficult to
determine. Experimentally’H, °Li and *C NMR have been used by several groups to
determine the number of aggregation of organolithium in solution (see refétefoce
instance). Also the size of the aggregates has been evaluated using DOSY (Diffusion-ordered
Spectroscopy)® The main problem witi-BuLi aggregates is the complexity of lithium and
proton NMR spectra often implying the use of labeled compounds or branched derivatives for
simplification purpose (e.gBuLi, Neopentyl-Li). The spectra are even more complex when
additional coordinating anionic species like alkoxides are added. Nevertheless, the structure of
some mixed aggregates have been reported by Collum and co-wGrfé&guilibria between
the various aggregates are also often very fast and specific tools have been developed such as
RINMR (rapid injection NMR}*°! to observe them at the NMR time scale. This technique
allowed for the determination of some thermodynamic data about the equilibria between the
potentially formed aggregates, as in the work of McGarrity and *®gtentioned above.

From the theoretical point of view, the main difficulties to compute equilibrium constants are
connected to the large size of the systems, which, on one hand, preclude carrying out high-
level ab initio calculations and, on the other hand, require statistical simulations to obtain
accurate entropy variations. Previous theoretical works discussing solvent effects on
organolithium aggregation have mainly been devoted to lithium endf&fe%, lithium
amides*®>"? lithium amines,” " lithium imines’® lithium aminoborohydride®>’* lithium
carbonides?>>">7® lithium cyanide§” and alkyllithium compound¥:**” Very recently,
calculations have also been reported for some mixed alkyllithium-lithium alkoxide
aggregate&®

In the present work, we study mixeeBuLi / LiPM aggregates. LiPM was chosen rather
than LIDMAE because: 1) their structures are close and results for LiPM can easily be
extrapolated to LIDMAE, 2) though LiPM is slightly larger than LIDMAE, computations are
not necessarily more expensive due to its larger rigidity, anc-B)LI/LiIPM superbases
posses interesting asymmetric induction properties that will be analyzed in future

investigations on the basis of results reported here.
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The study of all possible aggregates in different media is however a huge and difficult task
and some restrictive choices are necessary. Here, our main aim is to determine the structure of
the major aggregate in hexane and THF, as well as the main factors explaining the differences
that exist between the mentioned solvents. As noted above, only stoichiometric mixtures of
BuLi / LiPM superbases lead to suitable metalation properties. In such conditions, one may
expect the major aggregate to involve an equivalent numbeBoLi and LiPM monomers,

i.e. to be of the form ntBuLi),(LiPM),. Indeed, equimolecular mixed aggregates has
experimentally been observed for related systems in THF/pefitivehere the 2:2 tetramer

was shown to be the main component in stoichiometric mixtures. It is important to note,
however, that in the same investigations, asymmetric tetramers were detected too and that the
later may become the major component if one organolithium compound is in excess.

On the basis of these remarks, we decided to focus our investigation on the relative stability
of equimolecular i{-BuLi-LiPM), mixed aggregates (n=1,2,3), i.e. 1.1 dimers, 2:2 tetramers
and 3:3 hexamers, as a function of the solvent. The systematic study of non-equimolecular
aggregates, particularly in the case of hexamers, would be too costly. However, we have
studied (-BuLi)i(LiPM)3; and @-BuLi)3(LiPM); tetramers in THF to check whether or not
such aggregates can indeed play a role in that solvent. It is interesting to remind that
computations on 2:2, 1:3 and 3:1 tetramers in model RLI/R’OLi mixed aggregates have
recently been reported by Pratt et’®alWe also describe the formation af-BuLi), and
(LiPM), homo-aggregates for comparison. In fact, we descriiaulLi aggregation, a
fundamental process in organolithium chemistry, in much deeper detail than previous studies.
In particular, the results for the 2-BuLi), - (n-BuLi)s equilibrium are compared with

available experimental data reported in the literature.
Methods

The structure of then-BuLi, LIPM and mixed n-BuLi/LiPM aggregates has been
investigated at the Density Functional Theory B3LYP/6-31G(d) level. This level has been
chosen as a compromise between accuracy and computational cost since some of the systems
considered here are quite large (126 atoms). Some calculations at higher levels (MP2/aug-cc-
pVQZ in particular) were also performed for model aggregates;l(GHto validate the
approach. For simplicity, the latter results are only reported as supporting informiziae (

S1). They confirm the suitability of the B3LYP/6-31G(d) level to estimate aggregation

energies: largest errors for aggregation enthalpies are below 1 kcal/mol for dimer formation
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and 3-4 kcal/mol for tetramer formation (roughly 2% and 8% respectively). The use of diffuse
functions on heavy atoms improves a little the results (see Table S1) but the computational
cost is much higher so that we decided not to include them. It is worth mentioning that
previous studies on related systems considered a similar ntéfi§8/°®#Calculations have
been done in gas phase and in two different solvents, hexane and THF. In the first case, the
computations have been carried out using a dielectric continuum $htdel represent the
solvent (we simply use herig=2.0). In the case of THF, a discrete-continuum solvent model
has been used. Accordingly, several THF molecules interacting with the Li atoms are
explicitly included in the quantum mechanical computation and the corresponding aggregate-
solvent complex (the so-called supermolecule) is embedded in a dielectric continuum medium
(e=7.58). The number of THF molecules to be considered depends on the aggregate type and
also on temperature. In the present work, we assume a temperature of 195 K that corresponds
to that used in the above mentioned superbase experffiiérasd is not far from the
temperature used in the study of McGarrity and &gla n-BuLi aggregation in THF (188K).
Preliminary calculations (see below) have suggested that at this temperature, and for all the
aggregates considered in our work, the lithium atom binds as many THF molecules as
required to achieve a coordination number of 4.

Full geometry optimization has been carried out for all the species both in gas phase and
solution. Atomic coordinates of all systems are provided as supporting inform@tibte (
S2). We have considered several molecular conformations in each case though only results for
the most stable one will be reported here. Note that due to the large number of geometrical
degrees of freedom and limited computational capabilities, it is not possible to carry out a
systematic conformational investigation for these systems and therefore, strictly speaking, we
cannot guarantee that the geometries reported here correspond to the global energy minima.
Indeed, other structural arrangements close in energy to those reported below have been
located but the existence of other significantly more stable structures seems unlikely. In order
to compute zero-point energy, thermal corrections to enthalpy and entropy terms we have
used standard procedures that assume ideal gas behavior. Such a calculation requires the
evaluation of vibrational frequencies that has been done at the B3LYP/6-31G(d) level in gas
phase for all systems except for the (LiRMgnd @-BuLi:LiPM)3; hexamers, due to
computational time limitations. Thermodynamic properties in the later case have been
obtained by combining B3LYP/6-31G(d) electronic energies and thermodynamic
contributions estimated from PM3 calculations. The (LiPEhHd (-BuLi:LiPM)3; hexamers

were therefore re-optimized at this semiempirical level (Lithium atom PM3 parameters were
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taken from referen® and the corresponding thermodynamic contributions were obtained.
We then employed the expressid@d; ., =1.05G5, s, Where the free energy correction
contains the zero-point energy, the thermal correction to enthalpy and the entropy term. The
factor 1.05 comes from the comparison between B3LYP and PM3 results for (LaRj-
BuLi:LiPM), aggregates, which is provided as supporting informatiigue S1). As

shown, there is a very good linear correlation for those systems so that the estimation made
for the hexamer may be used with confidence. The suitability of this approach is supported by
previous semiempirical calculations on related organolithium compdffitidlote that
frequency calculations have not been carried out with the dielectric continuum model of the
solvent, again due to computational time limitations. However, it is reasonable to assume that
zero-point energy, thermal corrections to enthalpy and entropy terms do not change much
when long-range electrostatic solvation effects are incorporated and therefore we have used
the same values in gas phase and in the continuum.

Though a substantial number of low frequencies of vibration are obtained in some cases, we
checked that their contribution to the computed equilibria free energy is not too large,
confirming the conclusions reached by other autPbfSErrors in free energy will be
discussed in further detail below. Reference states assume 1 atm in gas phase affd 1 M L

concentration in solution. The conversion is done in the followingWay:
G =G°+AG°™ 2)
AG°~" =RT In(22.46) 3)

where the asterisk refers to 1 M' lreference state and the correction factors amounts 1.1
kcal/mol in the range 188K - 200K.

As discussed in the introduction, we consider dimers, tetramers and hexamers (as well as
monomers for comparison). However, hexamers are only studied in hexane, as they are
known to be important species in apolar méafd, but not in THF. The continuum
calculations have been carried out using the Multipole Expansion model (MPE) developed in
our group®®®” All computations have been done using the Gaussian 03°cosiag extra

links to account for solvation effects.
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Results and Discussion

Aggregation in gas phase and hexane. Figuredisplays the structure of the optimized
aggregates andable 1 contains the value of some geometrical and electronic parameters. For
simplicity, only gas phase results are shown, the values in hexane being not too different (note
that all geometries are included in the supporting information, Table S2). As shown, Li-C
distances vary in the range 2.00- 2.27 A, whereas Li-O distances are much shorter and vary in
the range 1.71-1.96 A. Net atomic charges (computed using the Natural Population
Analysis™®) are quite large, as expected: they are close to -1.1 e for both C and O atoms and
dightly smaller than +0.9 e on Li atoms. Concerning the dipole moment, the following
remarks can be done: 1) the monomers exhibit large values (>5 D), R}Bbki:LiPM
mixed dimer has a dipole moment smaller than either of the monomers due to opposite
directions of their respective dipoles, and 3) for all the other aggregates, the dipole moment is

negligible for symmetry reasons.

Table 1 Structural parameters of aggregates obtained at the B3LYP/6-31G(d) level in gas

phase. Bond distances in A, NPA charges in electron units and dipole moments in Debye.

duic duio Qi dc do M
n-BulLi 2.004 0.744 -1.070 5.48
LiPM 1.708 0.878 -1.034 5.28
(n-BuLi); 2132 0836  -1.151 0.00
(LiPM)2 1.822 0.846 -1.072 0.13
n-BuLi:LiPM 2.162 1.793 0.853 -1.177 -1.091 2.57
(n-BuLi)s 2.208 0852  -1.186 0.00
(LiPM), 1950  0.890 1111 0.00
(n-BuLi:LiPM) 2.266 1.896 0.866 -1.176 -1.103 0.09
(n-BuLi)g 2.204 0.829 -1.167 0.00
(LiPM)s 1.960  0.902 1128 047
(n-BuLi:LiPM)3 2.270 1.913 0.868 -1.197 -1.223 0.00

113



“

=

n-BuLi-LiPM

(n-BuLi) (LiPM), (n-BuLi-LiPM),

Figure 1. Optimized structures (gas phase, B3LYP/6-31G(d) levelp-BuLi, LiPM and
mixed n-BuLi/LiPM aggregates.
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Table 2 summarizes the results for the energetics of monomer aggregation. The marked
trend of organolithium compounds to aggregate is confirmed. All considered processes are
highly exothermic and exergonic, in spite of a significant positive contribution of the entropy
term to the free energy. An interesting result is that all free energies of aggregation undergo a
systematic decrease in going from gas phase to hexane, about 2-3 kcal/mol per monomer.
This can be mainly explained by the dipole moment values that, as shown above, are large for
the monomers and small or negligible for the aggregates. It must be noted however, that
owing to the large net atomic charges carried by the Li, C and O atoms, the aggregates exhibit
strong multipole moments that also contribute to the solvation energy. As a result, the
decrease of the aggregation energy (in absolute value) in going from gas phase to solution is
much smaller than what would be predicted on the basis of dipole moment values.

Results fom-BuLi aggregation energies are quite comparable to previous theoretical studies
on alkyllithium compound§’4952:5467.8081.88.93Rgte that formation of LiPM dimer is much
more exothermic than that ofBuLi dimer, whereas the hetero-dimreBuLi:LiPM displays
anintermediate dimerisation energy. In the case of tetramers, the energetics for the formation
of (LiPM)s and (n-BuLi:LiPM), is quite similar, both formation processes being more
exergonic than that leading tm-BulLi)s,. Formation of the (LiPMy) and @Q-BuLi:LiPM)3
hexamers is more exothermic and exergonic than formatianBéLi)e.

The general trend shown by tA&/n values is that tetramers are much more stable than
dimers, and hexamers are more stable (though to a smaller extent) than tetramers. This point
is also illustrated inTable 3, which summarizes the energetics for a series of selected
processes involving dimers, tetramers and hexamers chosen to illustrate some particular
(though fundamental) aspects of the aggregation phenomenon. According to the computed
free energies, it may easily be concluded that hexamers should be predominant species in
hydrocarbon solvents, as experimentally reported rf@uLi.>>®° Thus, for equal initial
concentrations oh-BuLi and LiPM, the mixedrn-BuLi:LiPM) 3 hexamer should be the major
aggregate, though other hexamers, not described here could be present too. Tetramers might
be perhaps observable for low-concentrated solutions with only one component, as reported
for n-BuLi,* or eventually for mixed solutions with slightly different initial concentrations.

From the values in Table 3, some other interesting remarks can be done concerning the
comparison between-BuLi and LiPM aggregates or between homo- and hetero-aggregates.
Thus, for instance, dimer tetramer conversion is much more exothermic and exergonic for

n-BuLi than for LIPM (process As process B respectively). Moreover, formation of hetero-
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dimers from homo-dimers (process C) is shown to be only slightly favorable while formation

of hetero-tetramers from homo-tetramers (process F) is quite exothermic and exergonic.

Table 2. Computed aggregation energies in gas phase and hexa@)( Value n represents
the number of monomers in the aggregate. Energies in kcal/mol at T=195K. Entropies in

solution take account of the 1 atm to 1 M teference state conversidn.

AE AH -TAS AG  AG/n

Dimers

2 n-BuLi — (n-BuLi), gas -44.8  -435 7.2 -36.3 -18.2
e=2.0 -386 -37.3 6.1 -31.2 -15.6

2 LiPM — (LiPM), gas -63.6 -62.0 7.4 -546 -27.3
e=2.0 -574 -55.7 6.3 -49.4  -24.7

n-BuLi + LIPM — n-BuLi:LiPM gas -54.5 -53.1 7.1 -46.0 -23.0
€=2.0 -48.6 -47.1 6.0 -41.1  -20.6

Tetramers

4 n-BuLi — (n-BuLi)4 gas  -132.4 -1285 244 -104.1 -26.0
e=2.0 -1189 -1150 211 -939 -235

4 LIPM — (LiPM)4 gas -155.5 -151.3 272 -1241 -31.0

e=2.0 -142.3 -138.2 239 -1143 -28.6
2n-BuLi + 2 LiPM — (n-BuLi:LiPM), gas -152.8 -148.7 255 -123.2 -30.8
e=2.0 -1395 -1354 222 -113.2 -28.3

Hexamers

6 n-BuLi — (n-BulLi)e gas -211.2 -204.1 40.3 -163.8 -27.3
€=2.0 -190.6 -183.5 34.8 -148.7 -24.8

6 LIPM — (LiPM)e gas -254.8 -240.8 44.2 -196.6 -32.8

e=2.0 -2346 -220.6 38.7 -181.9 -30.3
3n-BuLi + 3 LIiPM — (n-BuLi:LiPM)3  gas -2429 -227.3 395 -187.8 -31.3
e=2.0 -223.1 -207.5 34.0 -173.5 -28.9

@ Thermodynamic corrections for (LiPM&nd @-BuLi:LiPM)s have been calculated using
corrected PM3 results (see details in Computations section).
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Table 3. Equilibrium energies (in kcal/mol) between dimers and tetramers in gas phase and

hexane (£2.0) at T=195K. Entropies in solution take account of the 1 atm to 1M L

reference state conversidn.

AE AH -TAS AG
A 2 (n-BuLi); - (n-BuLi), gas -42.8 -41.6 9.9 -31.7
e=2.0 -416 -404 8.8 -31.6
B 2 (LiPM), - (LiPM)4 gas 282 274 125 -14.9
e=2.0 -276 -268 114 -154
C (n-BuLi), + (LIiPM), — 2 (n-BuLi:LiPM) gas 07 -08 -05 -1.3
e=2.0 -1.1 -1.3 -0.5 -1.8
D 2n-BuLi:LiPM - (n-BuLi:LiPM), gas -43.7 -424 114 -31.0
e=2.0 -424 -411 103 -30.8
E (n-BuLi), + (LiPM), - (n-BuLi:LiPM), gas 443 -432 109 -32.3
€=2.0 -435 -424 9.8 -32.6
F  (n-BuLi)s + (LiPM)s — 2 (n-BuLi:LiPM), gas -17.7 -175 -06 -18.1
e=2.0 -178 -176 -06 -18.2
G 3/2 0-BuLi)s - (n-BuLi)s gas -12.7  -11.3 3.8 -7.5
€e=2.0 -123 -11.0 3.3 -1.7
H 3/2 (LIPM); - (LiPM)g gas 216 -13.7 34 -103
e=2.0 -21.1 -13.3 2.9 -10.4
| 3/2 (0-BuLi:LiPM)z - (n-BuLi:LiPM)3 gas 138 43 12  -31
e=2.0 -139 -44 0.7 -3.7

& Thermodynamic corrections for (LiPMand f-BuLi:LiPM)3 have been calculated using
corrected PM3 results (see details in Computations section).
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Aggregation in THF. In nucleophilic solvents such as THhe large positive charge on
atoms may be stabilized by coordination with solvent molecules ans interaction must
considered in order to analyze the relative stability of aggregates. aid above, we ass
Li atoms to have a coordination numlof 4 in all the systems considered here. This i
agreement with experimental observations n-BuLi.*®3%*° |n the case of LiPM
experimental data are not available. We have carried out free er calculations for t

processes:

LiPM (THF), + THF - LiPM (THF)h:12  (n=0-2) 4)

The analysis of the results suggests that LiPM monomers bind twF molecules and tl
the Li atom interacts with the amino N atom, as showScheme 4 The NIILi interaction is
preferred to the interaction with a third THF molecule. On the basistse results, we have
assumed a Li coordination number of 4 not only in LiPM aggregates also in mixn-BuLi
— LIPM aggregates. Besides, for all the aggregates we have asd Li atoms in LiF
subunits to interact with Mtoms. The optimized structure the aggregates in gas phasi
presented irFigure 2 while structural parameters are summarize(Table 4 (geometries
optimized in the continuum are included in the supporting informatifable S2). As said
the introduction, we have considered 1:id 3:1 tetramers in THF. Hexamers will not
considered in THF but it is interesting to note that geometry opration of seve (n-

BuLi)e(THF), systemavas attempteand systematically led to dissociati

THF

Scheme 4.Schematic representation of LiFcoordinated to two THF molecul:

The structure of the aggregates are not excessively modified byplexation with TH
molecules (compare values in Table 1 and 4) but it can be noticed-C and L-O (LiPM)
distances are a little larger for tlTHF-coordinated aggregates. Qi-(THF) distances ai
around 2.012.06 A and are therefore intermediate between t-C and L-O (LiPM)

distances in the aggregate.
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mixed n-BuLi/LiPM aggregates interacting with THF molecules. The coordination of the
Lithium atoms is always 4.
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Table 4. Structural parameters of complexes with THF molecules obtained at the B3LYP/6-
31G(d) level in gas phase. Bond distances in A, NPA charges in electron units and dipole

moments in Debye.

diic dui-o OLi Oc Jo M
LiPM THF LIiPM  THF
n-BuLi - 3THF 2.109 2.060 0.800 -1.048 -0.641 6.39
LiPM - 2THF 1.808 2.018 0.877 -1.032 -0.661 4.85
(n-BulLi), - 4THF 2.226 2.019 0.835 -1.122 -0.638 1.07
(LiPM)2 - 2THF 1.884 2.055 0.886 1.086 -0.645 0.88
n-BuLi:LiPM - 3THF 2228 1.884 2.050 0.866 -1.148 -1.076 -0.643 3.12
(n-BulLi), - 4THF 2.288 2.059 0.847 -1.168 -0.641 1.01

(n-BuLi:LiPM), - 2THF  2.308 1.916 2.007 0.872 -1.162 -1.113 -0.652 6.65
(n-BuLi)(LiPM); - THF ~ 2.320 1.936 2.008 0.882 -1.170 -1.112 -0.652 3.46
(n-BuLi)s(LiPM) - 3THF  2.291 1.905 2.014 0.862 -1.166 -1.109 -0.645 4.00

Table 5 summarizes the aggregate-THF interaction energies in gas phase (isolated
complexes) and in solution (complexes in a dielectric continuum). As shown, the interaction
energy per THF molecule in the aggregates varies roughly in the range 7.5 — 13.1 kcal/mol
(AH/m in solution), with the largest values being obtained for the monomers. These results
may be compared to those proposed in the literature and derived from experimental
measurements far-BuLi (-9.6 kcal/mot®) andt-BuLi (-7.6 kcal/moi®). However, since the
number of interacting THF molecules depends on aggregate, the largest total interaction
energy (& or AH) does not correspond to the monomers but rtdByLi),. Note that
interaction energies may appreciably change in going from gas phase to the dielectric
continuum (especially for the monomers). Entropy contributions are all positive and roughly
proportional to the number of THF molecules participating to the process (7-8 kcal/mol per
THF molecule). As a result, the free energies for these processes are much smaller (in
absolute value) than the corresponding enthalpies though negative values are obtained in all

cases.
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Table 5. Computed complexation energies (in kcal/mol) of monomers and aggregates with
THF molecules in gas phase and in THE7Q68) at T=195K. Valuen represents the number
of THF molecules in the aggregate. Entropies in solution take account of the 1 atm td 1 M L

reference state conversion.

AE AH AH/m  -TAS AG

n-BuLi + 3THF — gas 495 462 -154 223  -23.9
(n-BuLi) (THF)s e=7.58 -41.9 -386 -12.9 190 -19.6
LiPM + 2THF — gas 348 -326 -163 155 -17.1
(LiPM) (THF), e=7.58 -28.3 -261 -13.1 133 -12.8
(n-BuLi), + 4THF — gas ‘526 -48.8 -12.2 296 -19.2
(n-BuLi)z (THF), e=7.58 -47.2 -433 -108 252 -18.1
(LiPM),+ 2THF — gas 186 -17.1  -86 158  -1.3
(LiPM), (THF), e=7.58 -16.4 -149 -75 136  -1.3
n-BuLi:LiPM + 3THF — gas 372 340 -11.3 241 99
(n-BuLi:LiPM ) (THF)s e=7.58 -32.4 -292 97 208 -84
(n-BuLi)s+ 4THF — gas 439 -39.7 9.9 284 -11.3
(n-BuLi)s (THF), e=7.58 -39.6 -353 -88 240 -11.3
(n-BuLi:LiPM),+ 2THF — gas 240 -224 -112 139 -85
(n-BuLi:LiPM); (THE), e=7.58 -225 -20.8 -104 117 9.1
(n-BuLi)(LiPM)3 + THF — gas 123 -11.6 -116 7.1 44
(n-BuLi)(LiPM)3(THF) g=7.58 -11.2 -105 -105 6.0  -45
(n-BuLi)s(LiPM) + 3THF — gas 347 322 -107 204 -11.7
(n-BuLi)s(LIPM)(THF)s e=7.58 -31.7 -29.1 -97 171 -12.0

One may note in Table 5 that free energies for microsolvation (i.e. for complex formation
with THF molecules) depend a lot on aggregates. The smallest absolute value corresponds to
the LiPM dimer AG = -1.3 kcal/mol) whereas the largest one corresponds to-Bieli
monomer (& = -19.6 kcal/mol in the continuum). Considering this remarkable disparity, one
can anticipate a substantial solvent effect of the relative stability of the aggregates in THF. To
discuss this point, let us focus on the processes A’-F’ shown in Table 6 and involving dimers
and tetramers. A first remark on this table is that solvent effects arising from the dielectric

continuum (compare values in italics and in plain characters) are relatively small.
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If one looks at the free energies for dimertetramer processes (A’, B, D’, E’), one sees
they all are exergonic, as also found for the corresponding processes in hexane. However,
important changes are predicted in changing the solvent. As a rule, reaction free energies are
always smaller in THF (absolute value), though the differences are more or less pronounced,
depending on process. The most dramatic change correspondsitBulhée dimer -tetramer
processAG changes from -31.6 kcal/mol in hexane (process A, Table 3) to -5.1 kcal/mol in
THF (process A’, Table 6). In the case of LiPM aggregates the change is much gkaaller:
changes from -15.4 kcal/mol in hexane (process B, Table 3) to -11.6 kcal/mol in THF
(process B’, Table 6). An intermediate free energy decrease is predicted for the two processes
involving the formation of mixed tetramers (D-D’ and E-E’).

An interesting point is that the factors explaining the larger stability of tetramers with
respect to dimers in hexane and THF are contrasting. Enthalpy and entropy play
complementary roles. Thus, for the dimertetramer processes A’, B’, D’ and E’, enthalpy
values in THF are positive or slightly negative (Table 6), whereas they are strongly negative
in gas phase or hexane (Table 3). On the other hand, entropy contributidg3 fer the
same processes in THF are negative, favoring tetramer formation, whereas in gas phase or
hexane the contributions are obviously positive and opposes tetramer formation. Increasing
the temperature in THF solution will therefore favor tetramers over dimers, while the opposite

occurs in hexane.
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Table 6. Equilibrium energies (in kcal/mol) between dimers and tetramers coordinated to

THF molecules in gas phase and in THE7.58) at T=195K. Entropies in solution take

account of the 1 atm to 1 MLreference state conversion.

AE  AH -TAS AG
A" 2 (n-BuLi)z (THF)s - gas 185 163 -209  -4.6
(n-BuLi)s(THF)s + 4 THF e=758 147 125 -17.6 5.1
B" 2 (LiPM), (THF), - gas 9.1 6.7 -19.1 -12.4
(LIPM), + 4 THF e=758 66 42 -158 -11.6
C' (n-BuLi)y (THF): + (LPM)2 (THF) —  gag 37 30 24  -06
2 (-BuLi:LiPM) (THF) =758 27 20 13 07
D" 2n-BuLi:LiPM (THF)s - gas 6.6 33 229 -19.6
(n-BuLi:LiPM)2 (THF), + 4 THF e=758 18  -1.6 -19.6 -21.2
E' (n-BuLi) (THF)s + (LIPM) (THF) ~ s 29 02 205 -203
(n-BuLi:LiPM)2 (THF), + 4 THF e=758 09 3.6 -17.2 -20.8
F' (n-BuLi)a(THF)s + (LiIPM)s — gas 218 225 -12 -23.7
2 (n-BuLi:LiPM) (THF), e=758 231 -23.8 -12 -250
G 14 (-BULi)s4THF+3/4 (LIPM) - gaq 87 89 03 -9
(n-BuLi)(LIPM)s. THF e=758 -86 -88 03 -91
H' 3/ (-BUL)sATHF + 1/4 (LIPM) ~ o 73 78 14  -99
(n-BuLi)s(LiPM).3THF =758 76 81 -14 95

Some other remarks can be made on Table 6. First, in the case of homo-dimer/hetero-dimer
conversion (C’), the computed free energy in THF is small and does not change much with
respect to hexane. Second, the homo-tetramer/hetero-tetramer equilibrium conversion (F’) is
quite exergonic, the free energy being a little larger in absolute value than that obtained in
hexane. Finally, energetics for processes G’ and H’ (not considered in hexane solvent) show
that the two asymmetric tetramers are more stable than the homo-tetramers and both present
similar stabilities. By combining equations G’+H’-F’ one obtainsi-BULi:LiPM),(THF), -
(n-BuLi)(LiPM)3(THF) + (n-BuLi)(LiPM)(THF)3 with AG = +6.4 kcal/mol; in other words,

the asymmetric tetramers are less stable that the 2:2 tetramer. These results are partially in
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accordance with experimental data reported for related mixed systems in THF/f2fitane.
that study, the symmetric tetramer was shown to be the major component in stoichiometric
mixtures, as predicted also here. However, only one of the two asymmetric tetramers was
observed, what is in contrast to the similar stabilities of the 1:3 and 3:1 tetramers predicted for
n-BuLi/LiPM. Differences in the chemical systems and also in the solvent nature (we consider
here pure THF solvent) may be at the origin of that discrepancy.

Since some experimental data foBulLi in THF are available, it appears interesting to
compare them with our results. Within this aim, however, it is necessary to make some
conversion of the calculated free energies. The equilibrium constant is defined from the

measured concentrations as:

K = [Tetrame}

[Dimer]2 ©)

Free energies in Table 6 refer to 1 M &nd therefore it is necessary to account for solvent

concentration. Following other authotspne defines K’ as:

- [(nBuLi), ATHF] [THF]

6
[(nBuLi), (ATHF]’ ©)

so thatk'=K [THF]* and
AG =AG' +4RT I THH (7)

Values of RT In [THF] at 188K - 200K amounts roughly 1 kcal/ffol.

Using the appropriate correct&® values it is easy to show that equilibrium A’ (see Table
6) prevails fom-BuLi in THF, in good agreement with experiment. For instance, for a ' M L
solution ofn-BuLi, values of log C (obtained using the ChemEQL progfaamount: -0.602,
-4.611 and -5.446 for the tetramer, dimer and monomer respectively. The experimental free
energy for equilibrium A’ reported by McGarrity ekt 188 K wasAG = -1.1 kcal/mol
(Heinzer et af reported a slightly different valuAG = -1.4 kcal/mol; note that in these
papers, the equilibrium was written in the opposite direction). Using the ¥&@ue -5.1
kcal/mol at T=195 K in Table 6, we obtain a corrected free en&€yy -0.8 kcal/mol at

T=188 K, again in excellent agreement with experimental data.

124



Log C calculations for LiPM leads to the conclusion that only the tetramer would be
significantly present in THF solution, the predicted dimer concentration being extremely low
(log C equals -0.602 and -8.256 for the tetramer and dimer respectively). In the case of
BuLi/LiPM mixtures, dimer concentrations (for both homo- and hetero-dimers) would be also
negligible. The 2:2 tetramers would be the major component (log C = -0.602) but the 1:3 and
3:1 tetramers would be present in small amounts (log C = -4.077 for each asymmetric
tetramer assuming an equivalent concentration of both).

One should be aware that the excellent agreement between theoretical and expe&kignental
values for process A’ involves some error compensation between enthalpy and entropy
contributions. This point merits some comments. Main errors in the enthalpies are most likely
due to Basis Set Superposition Errors (BSSE) in the calculation of aggregates - THF
complexation energies. Owing to that, the reported values are probably overestimated and
counterpoise calculations for equilibrium A’ gave a BSSE of 2.5 kcal/mol per THF molecule.
Entropy errors, on the other hand, arise from the presence of a large number of low-frequency
modes, which formally should not be treated as harmonic vibrations, and the neglect of
conformational disorder. Large error cancellation for low-frequency modes has been
demonstrated in computing the entropy change for related procés¥esassume that errors
coming from the ligands do indeed cancel when we compare dimers and tetramers. As a
further effort to evaluate the error related to THF coordination, we have made a comparison
of our results with experimental and theoretical data reported by Taff enal Jarek et &
for Li* complexation to DME and THF. We conclude thaASTvalues are probably
overestimated by 2-3 kcal/mol per THF molecule at 195K. Therefore, enthalpy and entropy
values appear to be both overestimated and affected by a similar absolute error. However,
since they display opposite signs, errors tend to cancel and computed free energies should be
reliable, as verified fon-BuLi. At different temperatures, the entropy error will change and
the extent of error cancellation should be reconsidered.

We have seen that a fundamental quantity needed to better understanding organolithium
aggregation in THF is the entropy increase related to the release of one THF solvent
molecule. This point has already been examined by different authors but there is still a large
incertitude due probably to the difficulty to make a sound theoretical estimation. In addition,
some confusion has been introduced in the literature by the fact that comparison between
theoretical and experimental quantities has not always been made using consistent reference

states. We have estimated hef&ST= 4-5 kcal/mol at 195K (i.AS = 23 eu) but further work
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is clearly necessary to get a more accurate estimation. Work is being done in our group in this

direction using statistical simulations and combined quantum — classical force-fields.

Conclusions

The present computations have allowed us to investigate the role of solvation on the
erntropic and enthalpic contributions to the formation free energy®dLi, LiPM and mixed
n-BuLi/LiPM aggregates. The energetic balance in hexane and THF is quite different due to
the possibility for coordination of the aggregates with solvent molecules in THF. Calculations
show that long-range solvent effects on aggregation are moderate. In hexane, aggregation up
to hexamers is always favorable from the enthalpic point of view and unfavorable from the
entropic point of view. In THF, enthalpy disfavors aggregation due to the decrease of the
number of coordinating solvent molecules. However, as already described by other authors
for related systems, entropy plays a fundamental role in THF. In particular, it explains the
larger stability of tetramers with respect to dimers experimentally observedBuoLi. Our
calculated free energies for the dimer/tetramer equilibrium-BliLi in THF are in excellent
ageement with available experimental d&taln the case of LiPM, the corresponding
equilibrium in THF is also shifted towards the tetramer but the free energy difference is much
larger than fon-BuLi so that the concentration of the dimer should be negligible in this case.
For n-BuLi/LiPM mixtures, it has been also found that hetero-tetramers should predominate
over homo-tetramers and dimers.

The analysis reported in this work focus on the major species in hexane (3:3 hexamers) and
THF (2:2 tetramers) for initial stoichiometric concentrationsr@ulLi and LiPM. From the
reallts, it would be tempting to derive conclusions for the peculiar reactivity properties
exhibited byn-BuLi/LiPM superbases in hexane, and not in THF, towards pyridine-based
substrates. However, this point will require further research. On one hand, the major species
in a given medium is not necessarily the most reactive one and it would be important to
consider other hexamers in hexane (not studied here), or tetramers in THF, that might be
present in significant amounts. On the other hand, kinetic constants have to be computed and
combined to aggregation equilibrium constants before a general mechanistic scheme can be

proposed. Work in this direction is in progress.
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Supporting Information Available: Comparison of aggregation energies computed at
B3LYP/6-31G(d) and higlab initio levels for some model systems, atomic coordinates and
total energies for all the structures at the B3LYP/6-31G(d) level in gas phase and solution,
correlation between computed PM3 and B3LYP/6-31G(d) corrections to free energy
(ZPE+H(T)-TS) for LiPM and mixech-BuLi/LiPM aggregates. This material is available
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Table S1.Influence of the computational level on agregation energies (in kcal/mol) for model
compounds. The agreement between the level used in this paper (B3LYP/6-31G(d)) and the
highest level calculations (MP2/aug-cc-pVQZ and MP4SDTQ / 6-31+G(d), for instance) is

very good.

Energy level Geometry 2 CHaLi = (CHali), 2 (CHali), » (CHaLi)4 Ref
This work

B3LYP /6-31G(d) B3LYP /6-31G(d) -43.8 -44.7
B3LYP/aug-cc-pvVQZ " -43.4 -41.0

B3LYP /6-31+G(d) B3LYP /6-31+G(d) -42.1 -42.3
B3LYP/aug-cc-pvVQZ " -43.5 -41.1

MP2 /6-31+g(d) MP2 /6-31+G(d) -43.6 -49.6
MP2/aug-cc-pVQZ " -43.9

Other results

B3P86/6-31G(d,p) -44.7 1
B3LYP /VDZ -40.0 -42.0 2
B3LYP /VDZ () -38.2 -38.5 2
B3LYP/6-311+G(2d,2p) B3LYP/6-31+G(d) -43.6 -38.2 2
B3LYP/6-311++G(2d,2p) -41.0 -39.4 3
B3LYP/cc-PVTZ (b) -43.4 -39.7 4
MP2 /6-31G -41.0 -46.3 5
MP2 /6-31G(d) -45.4 -52.7 5
MP2 / 6-31+G(d) () -46.6 -58.4 6
MP2 / 6-311G(d) -43.0 - 7
MP2 / 6-311+G(d,p) -42.7 - 7
MP2 /6-311++G(d,p) -45.3 -48.0 8
MP4SDTQ/6-31+G(d) (a) HF//6-31G(d) -44.0 9
MP4SDQ/6-31+G(d) (@ MP2/6-31+G(d) -42.8 -45.9 10

(a) Corrected for ZPE
(b) Corrected for ZPE and BSSE
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erergy (ZPE+H(T)-TS) for LiPM and mixed-BuLi:LiPM aggregates studied in this work
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4.3 Réactivité des superbasesBuLi/LiPM

Dans cette derniere partie, nous aborderons la réactivité des superBas&siPM.
Rappelons que ces superbases conduisent aoumétallation de la 2-Cl-pyridine dans
I’'hexane alors que la-BuLi conduit dans ce cas a une addition nucléophile. Par ailleurs, on
peut se demander pourquoi la lithiation se produitiede I'azote plutdt que sur la position
ortho- du groupe directeur, comme cela est habituel dans les processus de métallation des

systemes aromatiques. Les trois réactions envisagées sont présentées dans le Schéma 1.

L'utilisation de I’hexane comme solvant pour ce processus est une particularité notable
puisque la plupart d’études dans ce domaine se font dans le THF ou des solvants éthérés. En
ce qui concerne les conditions expérimentales, rappelons, en outre, que la température est de
195 K et que le rapport optimum des concentrations-BeLi, LiPM et pyridine est 2:2:1.

En fait, les essais utilisant un rapport de concentrati@uLi/LiPM se rapprochant de 1:3

conduisent plutdét a une addition nucléophile. Ces réactions sont généralement contrblées
cinétiquement. Outre I'étude des agrégats, la compréhension de la réactivité nécessite donc la
description des états de transition impliqués dans les différents processus et le calcul des

énergies d'activation.

g
n-B N cl addition nucléophile
H o
Li
| N m o lithiation
— - =
Li N Cl
X Li e
| _ ortho lithiation
N~ ~Cl

Schéma 1

Les études de la réactivité des organolithiens sont particulierement complexes du fait

de la nécessité de considérer la présence d’agrégats de taille différente et I'équilibre entre eux.
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Cependant, un nombre considérable de calculs théoriques, utilisant diverses approximations et
hypotheses, est disponible dans la littérature. Beaucoup de ces travaux ont été cités dans le
chapitre d’introduction et nous ne ferons référence ici qu'a ceux ayant une relation directe
avec nos propres travaux. Comme nous le verrons plus loin, une étude systématique et
approfondie de cette question dépasse le cadre de cette thése. Notre discussion aura donc un
caractére relativement qualitatif bien que les résultats présentés, combinés a ceux des études
sur la stabilité relative des agrégats, nous permettront d’avancer quelques explications sur les

propriétés des superbases n-BuLi/LiPM observées expérimentalement.

Tous les calculs présentés ici ont été réalisés au niveau DFT B3LYP/6-31G(d),
également utilisé dans les sections précédentes, en faisant une optimisation complete (sauf
mention contraire) de la géométrie moléculaire. La taille des systemes étudiés ne nous a pas
permis d'aller au-dela de ce niveau de calcul. L'effet de fonctions diffuses, potentiellement
important compte tenu de la présence de charges négatives localisées, et les erreurs de
superposition de base, ont déja été évalués et discutés dans la section précédente. Avant de
considérer les mécanismes de réaction et les structures de transition, il nous a paru intéressant
de regarder quelles sont les différences entre les agrégatsBdei et n-BuLi/LiPM en

termes de basicité.

4.3.1. Basicité den-BuLi/LiPM vs n-BuLi

Il N’y a pas une définition clairement établie du concept de superbasicité dans la
littérature mais dans le contexte des organolithiens que nous considérons, on peut I'associer a
la capacité d’'un agrégat a arracher un proton d’'un groupement alkyle. Dans notre cas, ce
processus conduit a la formation debutane et si I'on fait un parallélisme avec les bases
habituelles, la superbasicité devrait avoir une relation avec I'énergie libérée lors de la réaction
de l'agrégat avec un proton. Une estimation grossiére de cette énergie peut étre faite en
considérant le processus hypothétique décrit daBsHéma 2 dans lequel nous ne tenons pas
compte des effets de relaxation de géométrie de l'agrégat ni de son interaction avec le

donneur de proton. Les calculs ont été réalisés pour les tétrameres en phase gazeuse.

Les résultats montrent bien une réactivité accrue des agrégats mixtes vis-a-vis d'un

proton. La différence d’énergie (25 kcal/mol) est significative et permet de penser que la
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déprotonation d’'une molécule par I'un de ces agrégats sera plus favorable dans le cas du

systeme mixte.

L'une des raisons de cette basicité accrue est sans doute la présence des groupements
amino, dont l'interaction avec les atomes de lithium stabilise les systémes neutre et chargé,
mais logiquement a une influence plus grande sur le second, augmentant I'énergie de réaction.
Un argument en faveur de cette explication est le fait que les agrégats mixtes de type
BuLi/ROLi (R=alkyl) ne présentent pas en général une réactivité trés differente de celle de
BuLi, ce qui n'est pas le cas des aminoalcoolates. Par ailleurs, nous avons vérifié que les
agrégats mixtesn(-BuLi)s(LiPM) et (n-BuLi)(LiPM)3 ont, respectivement, une basicité plus
faible et plus grande que I'agrégat mixte 2:2 (-256 kcal/mol et -276 kcal/mol), ce qui a

tendance a confirmer I'importance du réle des interactions N---Li.

Li Bu i
Bu/ ! Li 1 Bu/ I L;@
‘ +HY — + BuH AE = -243 kcal/mol
Bu =L Bu =L
¢ & / Fd
Li Bu Li Bu
| |
WS \\“'N\_\
& Li Bu QL\ /L| G‘)
oL Li L Li
J S A +BuH AE = -268 keal/mol

Schéma 2

L'influence du solvant sur ces processus est sans doute importante. Dans un solvant
apolaire, comme I'hexane, les résultats en phase gazeuse du Schéma 2 ne devraient pas trop
changer. En revanche, on peut prévoir que dans un milieu tel que le THF, les agrégats neutre
et chargé se coordineront a plusieurs molécules de solvant, stabilisant les systemes, comme
nous l'avons vu auparavant. Dans les agrégats-BeLi, le nombre de sites Li disponibles
est de quatre, alors que dans I'agrégat mixte, les groupes amino sont déja en interaction avec
deux atomes de Li et il ne reste plus que deux sites disponibles. Tres probablement donc, le
solvant THF aura tendance a favoriser notre réaction hypothétique dans le red@ilde
rapprochant les basicités des deux agrégats. En d’autres termes, la superbasieité de
BuLi/LiPM (basicité accrue par rapportraBuLi) ne devrait se manifester que dans des
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solvants apolaires non-coordinants. Ceci est compatible avec le comportement observé pour

ces systémes dans I'hexane et dans le THF.

4.3.2. Structures de transition, réactivité.

Intéressons nous maintenant aux mécanismes de réaction. Le premier point qui doit
étre discuté concerne les especes potentiellement réactives. Il est admis que les especes
majoritaires dans un milieu donné ne sont pas automatiquement celles directement impliquées
dans la réaction. En effet, la réactivité des agrégats varie avec la taille : elle est généralement
plus grande pour les systemes les plus petits. Ceci a été montré par exemple par McGarrity et
coll. dans le cas du dimeére et du tétramére-8eiLi.” ¥ Cependant, lorsque la différence de
stabilité est trop grande, ou lorsque la vitesse d’échange entre agrégats est trés inférieure a la
vitesse de réaction, l'agrégat majoritaire peut aussi étre a l'origine du mécanisme de
réaction.’

En principe, une étude théorique compléte devrait considérer I'équilibre entre agrégats
et leur réactivité, ainsi que le solvant, dont le role est fondamental. Cela dépasse tres
largement les capacités de calcul habituelles et la plupart d’études théoriques sur la réactivité
d’organolithiens ont considéré des processus modéles en regardant la réactivité des systemes
simples, monomeres ou dimeéres. Cela peut se justifier lorsque I'on s’intéresse a la réactivité
dans des solvants coordinants (THF, DME) et/ou en présence de bases de Lewis, qui vont
favoriser la formation d’agrégats plus petits. La participation des tétrameres ne peut pas étre
écartée définitivement dans ces cas, et encore moins dans le cas de processus dans les solvants
apolaires (ou méme les hexaméres pourraient éventuellement jouer un rdle). Ainsi, la
modélisation de la réactivité dans un milieu apolaire par un monBhréest pas trés réaliste
et dans certains cas, on peut s'attendre a des erreurs importantes et des conclusions erronées.
Signalons que quelques auteurs ont considéré la réactivité d'agrégats plu§larges.

Dans I'hexane, solvant qui nous intéresse ici, les agrégatsBdei et n-BuLi/LiPM
sont majoritairement sous forme hexamére. Comme nous l'avons vu, les tétrameres peuvent
étre présents en plus faible concentration. L'addition du dérivé de la pyridine au milieu
devrait conduire a la formation de complexes agrégat-pyridine et de ce fait modifierait les
constantes d’équilibre (c’est-a-dire, les enthalpies et entropies relatives) de maniére similaire
a ce qui a été décrit pour la solvatation dans le THF. En principe, les tétraméres seront
favorisés au détriment des hexameres, et puisque leur réactivité est aussi plus grande, nous ne

considérerons pas les mécanismes via des hexameéres dans cette these. Cela aurait nécessité la
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réalisation de calculs extrémement colteux. Nous envisagerons donc les mécanismes via des
tétrameres et des diméres. La participation des monoméBeti ne sera pas examinée en
détail, compte tenu de leur faible stabilité par rapport aux diméres et tétrameres mais les
structures de transition correspondantes ont été calculées et seront commentées brievement.

Les processus étudiés impliguent une premiére étape d’'association entre
I'organolithien et la 2-Cl-pyridine. Nous avons donc étudié dans un premier temps la structure
de ces complexes qui seront considérés par la suite pour définir I'énergie de référence. Les
structures optimisées et les énergies de complexation sont présentédsiqureld et dans
le Tableau 1. Nous n’avons pas inclus ici les tétrameres mixtes asymétriques dont la
réactivité pourrait étre différente de celle des tétrameres 2:2. La encore, d’autres calculs seront
nécessaires. Comme l'on peut voir, les dimeres sont plus fortement liés que les tétrameres de
méme type, et les homo-agrégats sont plus fortement liés que les hétéro-agrégats de méme
taille. Tous les agrégats (dimeres ou tétrameres) ont une énergie de complexation
significativement plus faible que celle du monomar8uLi. La valeur obtenue pour ce
dernier est proche de la valeur rapportée par Catak’epalr le méme systéme au niveau
B3LYP/6-31+G(d) (-19.8 kcal/mol avec corrections du point zéro).

Les structures de transition ont été optimisées dans chaque cas avec les critéres
habituels (une seule fréquence imaginaire). On peut imaginer plusieurs structures pour chaque
processus. Une recherche systématique n’a pas été possible, mais les structures obtenues sont
similaires a celles publiées pour des systemes analogues. Elles sont représentées dans la
Figure 2. Les énergies relatives et les distances des liaisons CH ou CC qui se forment sont
rassemblées dans Tableau 2 pour chaque structure de transition. Les distances permettent
de comparer I'avancement de la réaction entre les différents types de processus. Il est
intéressant de noter que les énergies d’activafiBh obtenues avec les diméres sont plus
basses que celles obtenues avec les tétraméres (plus grande réactivité confirmée). De plus,

elles varient dans l'ordre :
Dimeres : addition nucléophile <.«métallation << ortho-métallation.

Tétrameéres : addition nucléophile ~nvétallation << ortho-métallation.
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Figure 1. Complexes de la @}-pyridine avec les dimeres et tétrameres étu

Tableau 1.Energies de complexation (kcal/mol) et distances Li---Npour les complex:
de la Figure 1. La valeur pour le monomn-BuLi est incluse pour comparais

Systéme AE dui.n

n-BulLi -21.7 2.049
(n-BuLi), 132 2112
(n-BuLi)s -10.8 2.159
(n-BuLi)(LiPM) -10.7 2.145
(n-BuLi)x(LiPM), -8.9 2.118
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Figure 2. Structures de transition pour dimeres et legtrameéres étudié
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Tableau 2. Différences d’énergie entre la structure de transition (Figure 2) et le complexe
correspondant (Figure 1) et distances CH et CC pour les liaisons qui se forment au cours des
différents processus étudiés (kcal/mol et A).

Systeme Réaction AE* Distance
Addition nucléophile 13.8 C-C 2.439
(n-BuLi); o-métallation 228 C-H 1481

ortho-métallation 309 C-H 1.586
Addition nucléophile 12.0 C-C 2.381
(n-BuLi)(LiPM)  a-métallation 202 C-H 1461
ortho-métallation 249 C-H 1533
Addition nucléophile 29.6 C-C 2.234
(n-BuLi)4 o-métallation 303 C-H 1.682
ortho-métallation 357 C-H 1.640
Addition nucléophile 21.0 C-C 2.340
(n-BuLi),(LiPM), a-métallation 204 C-H 1.455
ortho-métallation 302 C-H 1.513

La réaction d’ortho-métallation est toujours défavorable par rapport aux autres processus et
semble donc définitivement écartée pour ces systemes dans les conditions choisies. On peut
noter aussi que pour-BuLi, AE” dans I'addition nucléophile est Iégerement plus petit que
dans la métallation, alors que le contraire est prédit peBuLi/LiPM. Ceci est une

différence importante entre les deux bases, comme nous allons le voir plus bas.

Les calculs pour le monomeéneBuLi (non présentés dans le tableau) conduisent aux
énergies d’activation suivantes: 18.7 kcal/mol, 22.0 kcal/mol et 27.3 kcal/mol pour les
processus d’addition nucléophile-métallation et ortho-métallation respectivement. La
valeur pour I'addition nucléophile n’est pas loin de celle rapportée par Cat&k at aliveau
B3LYP/6-31+G(d) (21.7 kcal/mol avec corrections du point zéro). On peut noter que pour

I'addition nucléophile la réactivité du monomere n’est pas supérieure a celle du dimere.
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Afin de déterminer le type de processus le plus favorable pour chaque base et son
meécanisme, nous allons maintenant comparer les vitesses de réaction estimées a partir des
énergies obtenues pour les structures de transition et pour les équilibres dimeére/tétramére.
Nous utiliserons la Théorie de I'Etat de Transition (TST) en supposant que les réactions sont
de premier ordre. Deux mécanismes sont envisageés, soit une réaction directe a partir des

tétrameres :

k
Tet —+ Prod

(TettétraméreProd=produit), soit une réaction a partir des diméres. Dans le deuxieme cas,
nous ferons I'hypothese de pré-équilibre, ou ce qui revient au méme, nous admettrons une
approximation d’état stationnaire de telle sorte gquge<d« k; dans le schém®{m=dimere) :

kl . krﬁm
Tet — 2 Dim — 2 Prod

K,

Les vitesses de réaction associées a ces deux mécanismes sont alors données, respectivement,

par :

_AGt:t
v, :kLhTe T [Ted

kb e
v, =——e R [Dim]

h
[Dim] et [Tef représentent respectivement les concentrations de dimére et tétramere ou plus
exactement de leur complexe avec la pyridine, que nous considérons comme le réactif ici. Le
rapport de vitesses peut donc s’écrire :

Gy AGH

Vt

_t =g RT @2RT [Tet]%
Va

AG}, = AGL, - AG]

dim

et nous utilisons I'énergie librAGg' de I'équilibre tétramere/dimere :

[oim]* _
[Tef] -
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Nous n’avons pas pu faire le calcul des énergies libres d’activation pour tous les systémes en
phase liquide pour des raisons liees a des problemes techniques et manque de temps. Nous
faisons ici les deux hypotheses suivantes. D’abord, nous supposons que les énergies
d’activation en phase gazeuse et dans I'hexane sont proches. Ceci est raisonnable au vu des
résultats présentés dans la section précédente pour les énergies d’agrégation. Par ailleurs, nous

faisons I'approximation suivante :

AGY, = AE%, -~ AE,

dim

Cette hypothése devra étre validée aussi, mais compte tenu du type des processus qui sont
étudiés, cela semble une bonne approximation. Par ailleurs, 46ffr dans I'équilibre
tétramere/dimere, nous utiliserons les valeurs des énergies libres rapportées dans la section
précédente dans I'hexane (au lieu des énergies pour les complexes avec la pyridine). En
principe, ces résultats donneront une valeur limite inférieure pour linfluence de dimeres
puisque la complexation avec la pyridine pourrait les favoriser un peu par rapport aux

tétrameres.

Les rapports théoriques de vitesge; sont rassemblés dans le Tableau 3. Il faut noter
gue ces rapports dépendent de la concentration en tétramere qui logiquement diminue au
cours du processus. La concentration relative initiale organolithien/pyridine et la stabilité des
complexes agrégat/produit sont donc des facteurs importants influank/\gurDans le
Tableau 3, nous avons choisi arbitrairement 2 concentratidied =[0.25 M, qui correspond
aune valeur de référence avec une concentration totale 1 M en Lithium (en supposant que les
tétrameres sont tres largement majoritaires) Tet] [= 0.001 M plus proche des valeurs

expérimentales usuelles.

Les résultats du Tableau 3 montrent trés clairement que le seul processus susceptible
de se dérouler par l'intermédiaire d'un dimére est I'addition nucléophile dans le ¢as du
BuLi. Tous les autres devraient impliquer des tétrameres (rappelons que nous faisons
I'hypothése que les hexameres n’interviennent pas). Nous avons donc une différence

remarquable entre la réactivité ciBuLi et la superbase-BuLi/LiPM.
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Tableau 3. Energies et rapports de vitesses théoriques a 195K pour les différents types des
réactions étudiées avec les dimeres et les tétraméres. Pour obtenir les rapports de vitesses on

prend deux valeurs arbitraires def.

Vil vy
Systeme Réaction AGg' AE}, —AE},
[Tel=0.25M [Te{=0.001M
n-BulLi addition nucléophile 15.8 0.5 0.03
a-métallation 31.6 7.5 10 10°
ortho-métallation 4.8 10° 10"
n-BuLi/LiPM addition nucléophile 9.0 10 10°
a-métallation 30.8 0.2 10° 10
ortho-métallation 5.3 10* 10'

Comparons maintenant le rapport de vitesses métallation/addition nucléophile pour un
systeme donnée. Lorsque les tétraméres sont impliqués dans les deux cas, ce rapport est donné
approximativement par la relation :

Vv _(AG;émét _Angd,tét )

Vadd

Lorsque I'addition nucléophile est supposée se produire via un dimére (ceBulg), le

rapport de vitesses doit tenir compte du rapport des concentrations et I'on a :

Vv _ (4G Tenet~ 4G haagm ) 4G 1
Ymét — o RT eRT [Tet]E
V,

add

Les résultats sont rassemblés dang ébleau 4 ou comme auparavant nous utilisons les

énergies d’activation en phase gazeuse au lieu des énergies libres en phase liquide.
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Tableau 4. Différences d’énergie et rapports de vitesses théoriques pour les réactions

d’addition nucléophile et métallation (kcal/mol) a 195K.

Systéme = AE™ Vo Vg

addition meétallation

n-BuLi (1) 138 30.3 165 0.1 @)
0.006 (b)
n-BuLilLiPM (2) 21.0 20.4 -0.6 4.5

(1) Addition nucléophile via le dimére. Métallation via le tétramere. On
prend arbitrairement [Tet] = 0.25 M (a) ou [Tet] = 0.001 M (b).
(2) Addition nucléophile et métallation via le tétrameére.

Comme l'on peut voir avec ces valeurs, nos calculs prévoient que I'addition
nudéophile est le processus le plus rapide pe#ulLi, notamment si la concentration en
organolithien est faible. Dans le cas de la superbd&ali/LiPM, la métallation semble avoir

la préférence, en accord avec les données expérimentales.

On peut remarquer, enfin, que dans un milieu ou les diméres auraient une
concentration plus élevée (cas du THF par exemple), ils pourraient devenir I'espéce active
dans tous les cas compte tenu de leur plus forte réactivité. Dans ces conditions, les deux
systemes-BuLi ou n-BuLi/LiPM conduiraient a I'addition nucléophile puisque celle-ci est
largement préférée lorsque ces agrégats interviennent. Ceci est également en accord les

données expérimentales dans le THF.
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Cette these a été consacrée a I'étude théorique d’agrégats de lithium. Nous avons
étudié des systéemes modéles et des systemes complexes qui font I'objet de recherches
expérimentales dans notre unité. Nous avons cherché a mieux comprendre la structure de ces
systemes en solution, ainsi que les facteurs qui déterminent leur stabilité relative et leur

réactivité. Les principales conclusions sont :

1) L’analyse des trajectoires de dynamique moléculaire QM/MM pour les
agrégats de EtLi, MeOLi et EtLi/MeOLi en solution éthérée montre que le
nombre de coordination des atomes de Li est toujours de 4 quelle que soit la
taille de I'agrégat.

2) Les interactions Li-O(solvant) sont particulierement fortes et aucune
dissociation Li-solvant ne se produit pendant le temps de simulation.

3) Au cours de la simulation de (Ethilune structure ouverte ayant une durée
de vie courte a pu étre observée. Cela n'a pas été observé dans le cas de
'agrégat mixte (EtLi)(MeOLi),.

4) La structure géométrique et électronique de MeOLi est extrémement
sensible aux effets d’environnement : I'angle d’équilibre C-O-Li est linéaire
pour le monomere isolé, mais coudé lors de linteraction avec une molécule
électrophile ou un acide de Lewis.

5) Les stabilités relatives des agrégats (LiPM) des agrégats mixtes- (
BuLi),(LiIiPM), sont assez différentes de celles obtenues pour les agrégats
(n-BuLi)p.

6) Dans I'hexane, tous ces systemes devraient se trouver essentiellement sous
forme d’hexameéres avec une présence potentielle de tétraméres, notamment
pour les systémes mixtasBuLi/LiPM,

7) Dans le THF,n-BuLi se trouve principalement sous forme d’équilibre
tétramere/dimere, avec les tétraméres majoritaires, ce qui est en accord avec
I'expérience.

8) Dans le cas de LiPM eat-BuLi/LiPM dans le THF, la concentration de
diméres est tres faible.

9) Dans une solution stcechiométriqueBuLi/LiPM dans le THF, les
tetrameres mixtes 2:2 sont majoritaires mais les deux tétrameres

asymeétriques 1:3 et 3:1 peuvent étre présents en faible concentration.
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10)

11)

12)

13)

14)

Le réle des contributions enthalpiques et entropiques de ces équilibres dans
I’hnexane est inversé dans le THF dd aux propriétés coordinantes de ce
dernier. Ainsi, dans I'hexane, l'agrégation est toujours un processus
favorable du point de vue enthalpique et défavorable du point de vue
entropique. L'inverse est vrai dans le THF.

Nous proposons une variation d’entropi® = 23 eu lors de la libération
d'une molécule de THF : Agrégat-THF Agrégat + THF

Concernant la réactivité de ces systemes vis-a-vis de la pyridine dans
I'hexane, nos calculs prédisent goneBuLi conduit de préférence a une
addition nucléophile tandis queBuULi/LiPM conduit a la métallation en
positiona de l'azote. Ceci est en accord avec les observations
expérimentales.

L’espéce active dans la métallation serait toujours le tétramere. Dans le cas
de l'addition nucléophile, I'espece active est aussi le tétramére pour les
superbases-BuLi/LiPM, mais pourn-BuLi, nos calculs prédisent que le
dimére et le tétrameére pourraient jouer le rdle d’espéce active.

La superbasicité de-BuLi/LiPM est a lorigine des différences de
réactivité. Nous avons estimé a environ 25 kcal/mol la différence d’énergie
de réaction avec un proton entre les tétraméresRigli et de la superbase.

Les interactions Li---N intramoléculaires expliquent en partie 'augmentation

de la basicité.
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Résumé

Ce travail se situe dans le contexte de la chimie des organolithiens, qui a fait I'objet
de nombreuses études théoriques et expérimentales pendant ces dernieres années. Il concerne
plus particulierement I'étude de la structure et de la réactivité des systémes superbasiques
monomeétalliques lithiés a I'aide de différents outils de la chimie théorique. Ces systéemes ont
été développés dans notre unité par I'équipe synthése organométallique et réactivité, avec qui

nous avons collaboré tout au long de cette étude.

L’association dun-BuLi et d’'un activant de type aminoalcoolate de lithium dans un
solvant apolaire conduit a une réactivité inhabituelle vis-a-vis des composés hétérocycliques
Tedéficients qui présentent un grand intérét en vue de l'obtention de nouvelles synthéses.
Cette association originale permet de réaliser la lithiation efficace de ces composés en évitant

les réactions classiques d’addition nucléophile.

Pour mieux comprendre les raisons qui conduisent a ces observations, nous avons
envisagé l'étude théorique de la structure et la réactivité des superbases deBujlpéd
aminoalcoolate de lithium. A I'aide des outils de la chimie théorique nous avons cherché a
déterminer les différentes structures possibles pour les agrégats superbasiques. Dans un
premier temps, la dynamique moléculaire et les méthodes mixtes QM/MM ont été utilisées
pour modéliser l'effet d'un solvant coordinant sur les différents types d'agrégats. La
réalisation de ces simulations est une premiere dans le domaine de la chimie des
organolithiens. L'approche QM/MM développée dans I'équipe de chimie et biochimie
théoriques de Nancy sera utilisée ici et nous verrons qu'il s’agit d’'une méthode tres efficace
dans ce domaine. Ensuite, le role de la solvatation sur la contribution entropique et
enthalpique a I'énergie libre des agrégaBuLi, LiPM (LiPM= (S)-N-méthyle-2-pyrrolidine
méthylate de lithium) et des agrégats mixteBuLi / LIPM a été discuté en détail. Enfin,
nous avons réalisé quelques calculs d'états de transition qui ont permis de discuter les
mécanismes réactionnels possibles lors de la réaction de la 2-chloropyridine avec la superbase

n-BuLi / LiPM dans différents solvants.

Mots-clés: organolithien, superbase, aminoalcoolate, chimie théorique, dynamique moléculaire,

QM/MM, DFT, lithiation, addition nucléophile, réactivité, sélectivité, effets de solvant, agrégats.



